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Vorwort 


Vorwort zur 3 . Auflage 


Die Chemie hat in den letzten Jahrzehnten eine besondere Bedeutung erlangt. Sie 
durchdringt alle Bereiche unseres Lebens. Darüber hinaus wird chemisches Grundwis¬ 
sen auch in anderen Fachgebieten benötigt und kann nur durch eine ausführliche 
Behandlung der allgemeinen Chemie vermittelt werden. 

Gefördert wird das Verständnis für die Grundlagen der Chemie durch: 

- Denkmodelle der Chemie und Physik, mit denen Materie, Energie und Umwand¬ 
lungen der beiden anschaulich dargestellt werden können; 

- sachlogische Gliederung, die eine Übersicht über die Vielzahl der Stoffe und 
Vorgänge gibt; 

- Merksätze, die Stoffinhalte kurz und übersichtlich zusammenfassen; 

- Abbildungen, die chemische Strukturen, Reaktionen, Apparate und deren techni¬ 
sche Verwirklichung veranschaulichen; 

- Übungen verschiedener Schwierigkeitsgrade (mit Lösungen), die eine Kontrolle 
des Lehr- und Lernerfolges ermöglichen. 

Die Stoffchemie ist knapp gefasst, neuere Entwicklungen werden exemplarisch 
berücksichtigt. Im Sinne eines fächerübergreifenden Unterrichts werden zum Ver¬ 
ständnis notwendige Stoffinhalte aus der Physik, der Biologie und der Technologie 
nicht vorausgesetzt, sondern erklärt. Wert wird auf die Einhaltung von Normen 
gelegt. 

Wesentliche Veränderungen in der dritten Auflage sind: 

- Neue zweifarbige Abbildungen. Viele Stoffe und Reaktionen werden mit Mole¬ 
külmodellen dargestellt, um die Anschaulichkeit zu erhöhen. 

- Ein neu gestalteter Abschnitt Umwelt- und Arbeitsschutz. Zahlreiche Analyse¬ 
verfahren werden in einfacher Weise beschrieben. Aktuelle Daten zur Umweltver¬ 
schmutzung wurden aufgenommen. Da diese jedoch zahlreich sind und sich lau¬ 
fend verändern, erscheint es sinnvoll, sie jeweils durch neues Material zu ergänzen. 
So können Erkenntnisse der Wissenschaft und Technik kritisch beurteilt werden. 

- Vorschläge für einfache Versuche. Kurzbeschreibungen und grafische Darstel¬ 
lungen werden angegeben. 

Wir hoffen, dass sich das überarbeitete Buch im Unterricht bewähren wird, und sind 
für Rückmeldungen dankbar. 


Linz - Ober-Olm, im Juli 1998 


Die Verfasser 


7 






Einführung für Schülerinnen und Schüler 


Einführung für 
Schülerinnen und Schüler 


Wer sich mit Chemie beschäftigt, sollte sich drei Fragen stellen: 

- Was ist Chemie? 

- Welche Bedeutung hat die Chemie für unser Leben? 

- Wie studiere ich Chemie? 

Die erste Frage wird in Abschnitt 1.1.1 ausführlich beantwortet. 

Zur Beantwortung der zweiten Frage dienen folgende Flinweise: Die Chemie mit ihren 
Produkten ist aus dem modernen Leben nicht mehr wegzudenken. Zahlreiche mittels 
chemischer Prozesse hergestellte Materialien wie z. B. Glas, Kunststoffe, Metalle, Far¬ 
ben usw. finden bei der Gestaltung unserer Umwelt Verwendung. Auch im Bereich der 
Landwirtschaft und Ernährung, im Bekleidungssektor und in der medizinischen Ver¬ 
sorgung sind chemische Produkte unentbehrlich geworden. Die Chemie hat in alle 
Lebensbereiche Eingang gefunden. Der Nutzen, den die Menschheit aus der Chemie 
zieht, wird aber meistens durch negative Auswirkungen wie z.B. der Umweltver¬ 
schmutzung, die aus Unkenntnis meistens als „alleinige Schuld der Chemie“ darge¬ 
stellt wird, vergessen. Tatsächlich sind wir alle an den Umweltproblemen beteiligt, da 
wir zu viel Energie und Waren verbrauchen. 

Die Einsicht in grundlegende chemische Gesetzmäßigkeiten erleichtert das Verständ¬ 
nis vieler aktueller Probleme. Dies ist für jeden Menschen von Bedeutung, vor allem 
aber für Techniker, die mehr als andere Personen mit Energie und Werkstoffen zu tun 
haben. 

Zur dritten Frage schlagen wir folgende Arbeitsweise vor: 

Langsames Lesen und kritisches Flinterfragen des Gelesenen fördert das Verständnis. 
Es ist nicht ungewöhnlich, dass beim ersten Lesen vieles unklar erscheint und noch¬ 
mals durchgearbeitet werden muss. Lernen und Verstehen brauchen Zeit. Es gibt zahl¬ 
reiche Fachausdrücke, die kaum durch andere Wörter ersetzt werden können. Sie müs¬ 
sen wie Vokabeln gelernt werden. Bei wiederholtem Gebrauch gewöhnt man sich rasch 
an sie. 

Die Aufgaben am Ende eines jeden Kapitels sollten schriftlich gelöst werden. Nur so ist 
es Ihnen möglich, selbst festzustellen, wie weit Sie das Gelesene anwenden können 
und wo Sie noch die Hilfe des Lehrers brauchen. 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


1 Aufbau und Eigenschaften 
der Materie 



Salz löst sich in Wasser - ein alltäglicher Vorgang: Die gewinkelten H 2 0-Moleküle ziehen 
mit elektrostatischer Kraft die geladenen Atome von Natrium + und Chlor aus dem 
starren Kristallgitter (NaCI) in Lösung und umgeben sie mit einer Hülle. 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 

7.1 Einleitung 



Antoine 

Lavoisier 

(1743-1794) 


Die Wissenschaft Chemie hat sich im Laufe von Jahrhunderten 
entwickelt. Man kann die Entwicklung in fünf Abschnitte eintei¬ 
len. 


Handwerkskünste (bis 600 vor Christus) 

Handwerker beschäftigten sich mit der Erzeugung von Werk¬ 
stoffen, Kleidung, Heilmitteln, Getränken und Lebensmitteln. 
Dafür gab es keine Theorien, man nützte nur die praktische 
Erfahrung. 


Griechische Theorie (600 bis 300 vor Christus) 

Die griechischen Philosophen versuchten, die Natur theoretisch 
zu verstehen. Sie entwickelten die Vorstellung von den vier Ele¬ 
menten (Urstoffen) und den Atomen (kleinsten Bausteinen der 
Materie) mit Hilfe von Gedankenexperimenten. 


Alchemie (300 vor bis 1650 nach Christus) 

Aus der Verschmelzung von Philosophie und Handwerkskün¬ 
sten entstand in Ägypten die Alchemie. Von dort gelangte sie 
über die Araber nach Europa. Die Alchemisten experimentierten 
viel, sie entdeckten zahlreiche neue Stoffe und Verfahren. Ein 
wesentliches Ziel war dabei die Umwandlung gewöhnlicher 
Metalle in Gold. Das sollte der „Stein der Weisen“ ermöglichen, 
dem auch Wirksamkeit gegen Krankheiten zugeschrieben 
wurde. So entstand im 16. und 17. Jahrhundert die medizinisch 
orientierte Iatrochemie, deren bekanntester Vertreter Paracel¬ 
sus war. 


Phlogiston-Theorie (1650 bis 1790) 

Mit Hilfe des Feuerstoffes „Phlogiston“ wurden Verbrennungen 
und die Bildung von Metallen aus Erzen erklärt. Da die Theorie 
verschiedene experimentelle Ergebnisse nicht richtig erklären 
konnte, begannen im 18. Jahrhundert quantitative Untersu¬ 
chungen chemischer Reaktionen mit Hilfe der Waage. 


Moderne Chemie (ab 1790) 

Antoine Lavoisier und einige seiner Zeitgenossen begründeten 
die wissenschaftliche Chemie. Aus Experimenten entwickelte 
sich ein neues Verständnis der Begriffe „Element“ und „Atom“. 
Alle bekannten Stoffe entstehen aus etwa hundert Elementen. 
Deren Atome bilden Moleküle oder Ionen (elektrisch geladene 
Teilchen). Der Zusammenhalt der Materie beruht auf elektri¬ 
schen Kräften. Mit dem Teilchenmodell der Materie kann man 
alle in diesem Buch beschriebenen Gesetzmäßigkeiten erklären. 
Die meisten Eigenschaften der Stoffe ergeben sich aus ihrer 
Struktur. 
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Einleitung 


1.1.1 Chemie und Physik - chemische und 
physikalische Vorgänge 


Die Chemie gehört neben Physik, Biologie, Geografie und ande¬ 
ren Wissenschaften zu den Naturwissenschaften. Sie befasst 
sich mit der Materie, d.h. mit der Kennzeichnung, Zusammen¬ 
setzung und Umwandlung von Stoffen. Diese Definition ist 
jedoch unzureichend; durch das Zusammenwirken der ver¬ 
schiedenen Zweige der modernen Naturwissenschaften sind die 
Übergänge fließend geworden. 


Die Chemie ist die Lehre von den Stoffen und den Vorgängen, die 
zu stofflichen Veränderungen führen. 


Die Physik wird oft sehr unzureichend als die Lehre von den 
Vorgängen in der Natur, die ohne stoffliche Veränderungen 
ablaufen, definiert. Im Bereich der Atomphysik (Kernspaltung, 
Kernfusion, Radioaktivität) treten aber sehr wohl stoffliche Ver¬ 
änderungen auf. 

Chemische Vorgänge (Reaktionen) und physikalische Vorgänge 
sind häufig miteinander verbunden. Folgende Beispiele sollen 
dies zeigen: 

Wird in einem Reagenzglas ein Stück Eis erhitzt, so schmilzt der 
feste Stoff Eis. Es bildet sich eine farblose Flüssigkeit, die bei 
100°C siedet. Beim Ab kühlen gehen die Vorgänge in umgekehr¬ 
ter Richtung vor sich: Wasserdampf wird zu flüssigem Wasser, 
flüssiges Wasser wird zu Eis. Der „Stoff“ Wasser wird dabei nicht 
verändert. Schmelzen und Sieden sind physikalische Vorgänge. 

Erhitzt man dagegen Zucker, so beobachtet man andere Erschei¬ 
nungen. Auch hier tritt zu Beginn - bei etwa 182 °C - ein Schmel¬ 
zen ein. Bald färbt sich der Zucker braun. Bei stärkerem Erhit¬ 
zen wird die Masse dunkler und ein „brenzlicher“ Geruch ist 
wahrzunehmen. Es tritt also beim Erhitzen eine stoffliche Ver¬ 
änderung ein. Hier ist der physikalische Vorgang (Schmelzen) 
mit einem chemischen Vorgang (Zersetzung) gekoppelt. 

Löst man Kochsalz in Wasser, so wird nur der Aggregatzustand 
verändert. Beim Verdampfen des Wassers kristallisiert das 
Kochsalz wieder aus. Lösen und Kristallisieren sind physikali¬ 
sche Vorgänge. 

Beim Auflösen von Brausepulver in Wasser erkennt man eine 
starke Gasentwicklung (Aufbrausen). Das Brausepulver verän¬ 
dert seine stoffliche Zusammensetzung, das ist ein chemischer 
Vorgang. 


Physikalischer 

Vorgang 


Wasser- )[( ( 
dampf - 



Chemischer 

Vorgang 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Einteilung der Naturwissenschaft Chemie in 

Fachgebiete 

Da das Stoffgebiet der Chemie einen großen Umfang hat, unter¬ 
teilt man in einzelne Fachgebiete: 

- Allgemeine und physikalische Chemie: Sie erforscht all¬ 
gemein gültige Gesetzmäßigkeiten im Verhalten der Stoffe, 
ohne auf das besondere Verhalten bestimmter Stoffe einzu¬ 
gehen. 

Gebiete der allgemeinen Chemie sind z.B. Schmelz- und Sie¬ 
devorgänge der Stoffe, Atombau und chemische Bindung, 
Beeinflussung der Geschwindigkeit einer chemischen Reak¬ 
tion.. . 

- Anorganische Chemie: Sie befasst sich mit allen Elemen¬ 
ten und allen Kombinationen dieser Elemente miteinander 
mit Ausnahme der Kohlenwasserstoffe und ihrer Derivate 
(Abkömmlinge). 

Anorganische Stoffe sind z. B. Wasser, Salze, Erze... 

- Organische Chemie: Sie ist die Chemie der Kohlenstoffver¬ 
bindungen. 

Organische Stoffe sind z.B. Erdgas und Erdöl, Kohle, 
Zucker... 

- Analytische Chemie: Sie klärt die Zusammensetzung der 
Stoffe auf. Sie gliedert sich in: Qualitative Analytik (sie 
bestimmt, aus welchen Bestandteilen ein Stoff besteht); 
quantitative Analytik (sie bestimmt die mengenmäßige 
Zusammensetzung der einzelnen Bestandteile des Stoffes). 

- Biochemie: Sie ist die Lehre von den chemischen Vorgängen 
in der belebten Natur. 

- Technische Chemie: Sie versucht, das chemische Wissen in 
die Praxis umzusetzen und nutzbringend in unserem Leben 
anzuwenden. 

- Theoretische Chemie: Sie berechnet Eigenschaften der 
Stoffe mit mathematischen Modellen. 


1.1.2 Experiment und Theorie 

Die chemischen und physikalischen Vorgänge gehen nur unter 
bestimmten Bedingungen vor sich: Eine Kerze muss angezün¬ 
det werden; sie erlischt, wenn die Luft abgesperrt wird. 

Diese Bedingungen werden in Experimenten (Versuchen) 
erforscht. Experimente sind Fragen an die Natur. Versuche wer¬ 
den gemacht, um eine Aussage zu erhalten und um die Richtig¬ 
keit einer Annahme nachzuweisen. Je genauer die Versuchsbe¬ 
dingungen erfasst sind, um so größer ist der Aussagewert. 
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Einleitung 


Experimente nehmen in der Naturwissenschaft eine zentrale 
Stellung ein. Sie sind für die Gewinnung oder Bestätigung natur¬ 
wissenschaftlicher Erkenntnisse unentbehrlich. 

Zu einem Experiment gehört ein Versuchsprotokoll. 


Es soll enthalten: 


- die Aufgabe 

- den Aufbau der Versuchsanordnung 

- die Beobachtungen 

- die Ergebnisse 


Zwischen Beobachtungen und Deutungen muss klar unterschie¬ 
den werden. 


Bei allen Versuchen sind Arbeitsvorschriften und Vorsichtsmaß¬ 
nahmen zu beachten. 


Zur Erklärung seiner Beobachtungen stellt der Wissenschaftler 
Hypothesen (unbewiesene wissenschaftliche Annahmen) auf. 
Durch eine Vielzahl von Experimenten erhält er Messreihen, aus 
denen er Gesetze ableitet. Verschiedene zusammenhängende 
Gesetze und Hypothesen ergeben eine Theorie. Wesentlicher 
Bestandteil einer Theorie sind Denkmodelle oder Modellvor¬ 
stellungen. Denkmodelle beschreiben abbildend einen Teil der 
Natur. Sie werden nach den Fortschritten in der Wissenschaft 
geändert und in der technischen Wirklichkeit meist in verein¬ 
fachter Form gebraucht. Da Modelle stets nur gewisse Züge der 
Wirklichkeit in symbolischer Form darstellen, dürfen sie nie 
ihren Modellcharakter verlieren und als Wirklichkeit angesehen 
werden. 

Die naturwissenschaftlichen Denkmodelle sind Schöpfungen 
des menschlichen Geistes, die zu einem ganz bestimmten Zweck 
geschaffen werden. Sie sind nicht identisch mit der Wirklichkeit 
oder mit dem wahren Wesen der Erscheinungen. 

Wie sich Denkmodelle im Laufe der Zeit verändern, zeigt das 
folgende Beispiel: 

Aristoteles hat im 4. Jahrhundert v. Chr. neben Wasser, Luft und 
Erde das Feuer als Element bezeichnet. 

Im 17. Jahrhundert n. Chr. entstand eine neue Erklärung des 
Feuers: Da ein Holzstück beim Verbrennen „verschwindet“, ent¬ 
weicht dabei ein Feuerstoff (Phlogiston). 

Lavoisier bewies im 18. Jahrhundert n.Chr., dass bei der Ver¬ 
brennung von Holz Sauerstoff (Oxygenium) aus der Luft aufge¬ 
nommen wird. Dieser Vorgang wurde Oxidation genannt. 


Beobachtungen 


1 


Experimente 

Messwerte 


f 1 \ 

/ Hypothesen | 
I Denkmodelle I 

V I J 


Theorie 

Verall¬ 

gemeinerung 

Gesetze 

Vorhersagen 


In den heutigen Denkmodellen ist der Verbrennungsvorgang 
eine Art der Oxidation, ein Vorgang, der auf Elektronenübertra¬ 
gung beruht. 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 

iPSShf 1.1.3 Übungen 


1. Begründen Sie, warum das Schmelzen von Eis und das Verdunsten von Wasser 
physikalische Vorgänge sind. 

2. Nennen Sie einige chemische Vorgänge aus dem täglichen Leben. 

3. Woran kann man einen bestimmten Vorgang als „chemischen“ Vorgang erken¬ 
nen? 

4. Prüfen Sie, ob folgende Vorgänge mehr chemischer oder physikalischer Natur 
sind: 

a) Ein Faden wird zerrissen, b) Der Auspuff eines Autos rostet, c) Zucker löst 
sich in Wasser, d) Zucker verkohlt auf der Herdplatte, e) Wasser gefriert. 

5. Welche Gegenstände unseres täglichen Bedarfs werden von der chemischen 
Industrie hergestellt? 

6. Warum benutzt man Denkmodelle oder Modellvorstellungen? Was bedeuten 
sie? Wo liegen ihre Grenzen? 
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1.2 Zusammensetzung der Materie 


Zusammensetzung der Materie 


Die Chemie beschäftigt sich mit der Materie. Wird Materie ver¬ 
ändert, so ist jede chemische Reaktion mit einem Energieum¬ 
satz verbunden. Es ist daher notwendig, zuerst Materie und 
Energie zu definieren. 

Materie 


Unter Materie versteht man die Gesamtheit aller Stoffe. 


Damit etwas als ein Stoff bezeichnet werden kann, müssen 
bestimmte Eigenschaften vorhanden sein: 

Jeder Stoff füllt einen Raum V (Einheit: m 3 ) aus. 


Bei festen Stoffen (Festkörpern) und Flüssigkeiten ist diese 
Eigenschaft offensichtlich. Aber auch Gase benötigen einen 
Raum. Als Beweis ist z.B. das Ausatmen unter Wasser anzuse¬ 
hen. Die aufsteigenden Luftbläschen beanspruchen einen 
Raum. 

Jeder Stoff besitzt eine Masse m (Einheit: kg). 

Die Masse eines Stoffes ist maßgebend für dessen Trägheit, d. h. 
die Eigenschaft eines Körpers, im Zustande der Ruhe zu verhar¬ 
ren und bei Bewegung seine Geschwindigkeit und Bewegungs¬ 
richtung beizubehalten. Masse und Trägheit sind zueinander 
direkt proportional: Je größer die Masse, desto größer die Träg¬ 
heit. 



Masse darf nicht mit Gewicht verwechselt werden. Die Masse 
eines Körpers ist unveränderlich, sein Gewicht ist abhängig von 
der Schwerkraft. 


Das Gewicht F g (Einheit: N) ist die Kraft, mit der ein Körper von 
der Erde aufgrund der Gravitation (Erdanziehungskraft) angezo¬ 
gen wird. Es ändert sich mit der Entfernung vom Erdmittel¬ 
punkt. 


Aus dem Volumen und der Masse eines Körpers lässt sich seine 
Dichte q errechnen: 


Dichte = 


Masse 

Volumen 


q - — (Einheiten: ^|, — 

V \ nr cnr/ 


Volumen und Masse sind äußere, sichtbare Eigenschaften der 
Stoffe. Anfang des 19. Jahrhunderts hat der englische Naturwis¬ 
senschaftler John Dalton experimentell eine dritte Eigenschaft 
der Materie gefunden, die sich auf das „Innere“ eines Stoffes 
bezieht. 

Jeder Stoff ist aus winzigen Teilchen aufgebaut. 



John Dalton 

(1766-1844) 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Energie kann 

weder erzeugt 
noch vernichtet 
werden. Sie kann 
nur von einem 
Körper auf einen 
anderen übertra¬ 
gen oder von ei¬ 
ner Form in eine 
andere umgewan¬ 
delt werden. 


Im Verlaufe der historischen Entwicklung der Chemie ist es 
gelungen, die Vielfalt der uns bekannten Materie auf wenige 
genau definierbare Bausteine zurückzuführen. Aus diesen 
wenigen Bausteinen baut sich durch vielfältige Kombination die 
gesamte belebte und unbelebte Materie auf. Zusätzlich lassen 
sich neue Stoffe herstellen, die man in der Natur nicht findet. 
Heute sind mehr als 10000000 verschiedene mehr oder weni¬ 
ger beständige Vereinigungen dieser Bausteine bekannt. 

Energie 

Wird eine Spiralfeder gegen die wirkende Federkraft gespannt, 
so wird an dieser Feder im physikalischen Sinne Arbeit verrich¬ 
tet. Diese Arbeit geht nicht verloren, sondern ist in der Feder 
gespeichert. Die Feder selbst kann jetzt beim Entspannen Arbeit 
verrichten (Federuhrwerk, Federkanone). Die in einem Körper 
gespeicherte Arbeit nennt man Energie. 

Energie W (Einheiten: J, Ws) ist die Fähigkeit, Arbeit zu verrich¬ 
ten. Sie ist das Arbeitsvermögen eines Körpers. (Die alte Einheit 
1 cal = 4,1868 J darf nicht mehr verwendet werden.) 

Energie kommt in verschiedenen Formen vor, z.B. als Wärme¬ 
energie, elektrische Energie, Strahlungsenergie, chemische 
Energie, Bewegungsenergie (kinetische Energie) und potentielle 
Energie (innere Energie wie die Energie der gespannten Feder). 

Unter bestimmten Bedingungen kann Energie von einer Form in 
die andere übergehen. So kann z.B. Sonnenenergie (Strahlungs¬ 
energie) durch Solarzellen in elektrische Energie, diese wieder 
durch einen Elektromotor in kinetische Energie umgewandelt 
werden. 

Bei chemischen Reaktionen erfolgt der Energieumsatz meist in 
Form von Wärmeenergie. 

Exotherme Reaktionen verlaufen unter Wärmeabgabe. 
Endotherme Reaktionen verlaufen bei Wärmezufuhr. 
Wärme ist die kinetische Energie der kleinsten Stoffteilchen. 
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Zusammensetzung der Materie 


1.2.1 Aggregatzustände 

Materie kommt in drei physikalischen Zuständen vor: gasför¬ 
mig, flüssig und fest. Die drei Bereiche der Materie werden auch 
als Phasen bezeichnet (siehe 1.2.2). 

Flüssige Kristalle sind ein Zwischenzustand zwischen fest und 
flüssig. Manchmal wird das Plasma als vierter Aggregatzustand 
bezeichnet, in dem allerdings die Stoffteilchen in Bruchstücke 
zerfallen. 

• Gasförmiger Aggregatzustand 

Gase füllen jeden zur Verfügung gestellten Raum vollständig 
aus. Sie haben kein bestimmtes Volumen und keine bestimmte 
Gestalt. 

Die Teilchen sind so weit voneinander entfernt, dass sie prak¬ 
tisch keine Kräfte (ideales Gas) oder fast keine Kräfte (reales 
Gas) aufeinander ausüben und deshalb frei beweglich sind. Die 
Folge ist, dass die Teilchen in dem zur Verfügung stehenden 
Raum auf unregelmäßigen Zickzackbahnen umherfliegen. Sie 
stoßen dabei immer wieder miteinander und mit den Gefäßwän¬ 
den zusammen, wobei sie jedes Mal ihre Flugrichtung ändern. 
Durch die Stöße gegen die Gefäßwände entsteht ein Druck, den 
jedes Gas auf seine Behälterwände ausübt. Je häufiger und stär¬ 
ker diese Stöße erfolgen, desto größer ist der Druck. Er wirkt 
nach allen Richtungen in gleicher Stärke. 

Der Druck p (Einheiten: Pa, bar), den eine bestimmte Gasmenge 
auf den Behälter ausübt, ist vom Volumen des Behälters und von 
der Temperatur abhängig. 

Wird bei konstanter Temperatur das Volumen des Gases verklei¬ 
nert, so erhöht sich der Druck, da sich die Zahl der Zusammen¬ 
stöße der Teilchen mit der Gefäßwand erhöht. Führt man einem 
Gas Wärmeenergie zu, so erhöht sich die Geschwindigkeit der 
Teilchen und die Zusammenstöße mit der Behälterwand erfol¬ 
gen häufiger und heftiger. Dadurch steigt ebenfalls der Druck. 



Der Druck in einem Gas¬ 
behälter (V = konstant) 
hängt bei allen Gasen linear 
von der Temperatur ab. 
Extrapolation der Geraden 
ergibt -273,15°. 

Bei diesem absoluten 
Nullpunkt wird der Druck 
null, weil die Gasmoleküle 
sich nicht mehr bewegen. 


Übergänge 
zwischen den 
Aggregat¬ 
zuständen 

Veranschaulichung mit 
dem Teilchenmodell 


gasförmig 



verdampfen 


i t 

kondensieren 


flüssig 



schmelzen 


j t 

erstarren 


fest 



Die Flasche 
bestimmt 
Volumen und 
Gestalt des Gases 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Pi-Vi = £ 2^2 
T, T 2 
= konstant (k) 


p.V = k.T 


Die Beziehung zwischen Volumen (V), Temperatur (77 und Druck 
(p) eines Gases wird durch das allgemeine Gasgesetz eines 
idealen Gases wiedergegeben: 

Die Größe der Konstante k ist von der Gasmenge abhängig. 

7 ist die absolute Temperatur (Einheit: Kelvin). 

Die absolute Temperaturskala wurde von William Thom¬ 
son (Lord Kelvin) eingeführt. Diese Skala beginnt am absoluten 
Nullpunkt bei 0 K, das sind in der Celsiusskala -273,15°C. Die 
Umrechnung von °C in K ist: 

K =°C + 273,15 


Gasverflüssigung 

Alle realen Gase lassen sich verflüssigen. Zu diesem Zwecke 
müssen jedoch die meisten von ihnen abgekühlt und unter 
Druck gesetzt werden. Für jedes Gas besteht nämlich eine Tem¬ 
peratur, oberhalb der - auch bei noch so hohen Drücken - keine 
Verflüssigung mehr möglich ist. Diese Temperatur ist die kriti¬ 
sche Temperatur. Der kleinste Druck, der benötigt wird, um 
ein Gas bei seiner kritischen Temperatur zu verflüssigen, heißt 
kritischer Druck. 

Kritische Daten und Verflüssigung einiger Gase: 


Gas 

kritische 
Temperatur (°C) 

kritischer Druck 
(bar) 

Verflüssigungstemp. 
bei 1,013 bar 

Helium 

-268 

2,3 

-269 

Wasserstoff 

-240 

13,0 

-253 

Stickstoff 

-147 

33,9 

-196 

Sauerstoff 

-118 

50,1 

-183 

Methan 

- 83 

45,8 

-162 

Kohlendioxid 

31 

73,5 

- 

Ammoniak 

132 

113,0 

- 33 


Joule-Thomson- 

Effekt 



-1 

]}AT 

=E 

öWö 

Pi/8\P2<Pi 

3 


Wird kompri¬ 
mierte Luft durch 
eine enge Düse 
entspannt, kühlt 
sie sich ab 


Wie die Daten der Tabelle zeigen, müssen viele Gase unter Zim¬ 
mertemperatur (ca. 20°C) abgekühlt werden, bevor sie verflüs¬ 
sigt werden können. Bei der industriellen Gasverflüssigung 
macht man sich den Joule-Thomson-Effekt zunutze. Dehnt 
sich ein komprimiertes Gas durch eine enge Düse in einen 
Behälter mit niedrigeren Druckbedingungen aus, so kühlt es 
sich ab. Bei dieser Ausdehnung muss gegen die sehr schwachen 
Anziehungskräfte der Teilchen Arbeit verrichtet werden. Da die 
Energie zu dieser Ausdehnungsarbeit der Bewegungsenergie 
der Gasteilchen entnommen wird, verlangsamen sich die Bewe¬ 
gungen der Teilchen, die Temperatur des Gases sinkt. Dieser 
Effekt wurde in den Jahren 1852 bis 1862 von James Joule 
und William Thomson (Lord Kelvin) untersucht. 


18 






















Zusammensetzung der Materie 


• Flüssiger Aggregatzustand 

Flüssigkeiten besitzen bei Normbedingungen (t = 0°C und 
p = 1,01325 bar [Normluftdruck]) ein definiertes Volumen, aber 
keine bestimmte Gestalt. 

Zwischen den Teilchen wirken Anziehungskräfte (Kohäsion). Sie 
sind zu schwach, um die Teilchen auf bestimmten Plätzen fest¬ 
zuhalten. Deshalb können sie sich nach allen Richtungen bewe¬ 
gen. 

Die Kohäsion ist Ursache der Oberflächenspannung. Ein 

Teilchen im Inneren der Flüssigkeit wird von den Teilchen in 
seiner Umgebung nach allen Seiten gleich stark angezogen. Die 
Teilchen an der Oberfläche erfahren aber nur eine Anziehung in 
das Innere der Flüssigkeit. Diese einseitige Anziehung hat zur 
Folge, dass eine Flüssigkeit ihre Oberfläche möglichst klein hält. 
Flüssigkeitstropfen versuchen deshalb eine kugelförmige 
Gestalt anzunehmen. 


Verdampfen einer Flüssigkeit 

Die Geschwindigkeit und damit die Bewegungsenergie der ein¬ 
zelnen Flüssigkeitsteilchen sind infolge ständiger Zusammen¬ 
stöße verschieden. Einige Teilchen besitzen hohe, andere nied¬ 
rige Bewegungsenergie. Teilchen, deren Bewegungsenergie 
genügend groß ist, um die Kohäsion zu überwinden, gelingt es, 
die Flüssigkeit zu verlassen. Durch den Verlust der energie¬ 
reichsten Teilchen sinkt die Temperatur der zurückbleibenden 
Flüssigkeit, es entsteht Verdunstungskälte. 

Lässt man eine Flüssigkeit bei Raumtemperatur in einem offe¬ 
nen Gefäß verdunsten, so wird zur Aufrechterhaltung der Tem¬ 
peratur der Umgebung Wärme entzogen. Auf diese Weise wird 
der Vorrat an energiereichen Teilchen immer wieder erneuert. 
Die Flüssigkeit verdampft vollständig. 


Entstehung der 
Oberflächen¬ 
spannung 



Die Flasche 
bestimmt die 
Gestalt, aber nicht 
das Volumen 
der Flüssigkeit 



«L-__ 

cpo 0 Oo o oo 


Nur hochenerge¬ 
tische Teilchen 
schießen in die 
Dampfphase 
(sie verdampfen) 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Erhöht man die Temperatur der Flüssigkeit, so erhöhen sich die 
Energie und damit der Anteil der Teilchen, welche die Kohäsion 
überwinden können. Die Flüssigkeit verdampft schneller. 



Energieverteilung bei verschiedenen Temperaturen 


Dampfdruck 

Einstellung des 
Gleichgewichtes 

Dampfphase 

3 § 

Flüssigkeit 



verdampfen I 

I kondensieren 


Der Dampfdruck einer Flüssigkeit 

Wird eine verdampfende Flüssigkeit in einem geschlossenen 
Behälter aufbewahrt, können die Teilchen nicht aus der unmit¬ 
telbaren Nachbarschaft der Flüssigkeit entweichen. Im Verlaufe 
ihrer zufälligen Bewegung kehren einige Teilchen wieder in die 
Flüssigkeit zurück. Dem Verdampfen der Flüssigkeit steht also 
die Kondensation des Dampfes gegenüber. 

Die Verdampfungsgeschwindigkeit hängt von der Temperatur 
der Flüssigkeit ab, die Kondensationsgeschwindigkeit des 
Dampfes jedoch auch von der Anzahl der Teilchen pro Dampf¬ 
volumen (Dampfkonzentration). Bei einer größeren Anzahl von 
Teilchen in der Dampfphase erhöht sich die Wahrscheinlichkeit, 
dass einige von ihnen mit der Flüssigkeit in Berührung kommen 
und von ihr wieder aufgenommen werden. 

Sind die Verdampfungsgeschwindigkeit und die Kondensations¬ 
geschwindigkeit gleich groß, so bleibt die Konzentration der 
Teilchen im Dampf konstant. 

Der Druck des Dampfes, der sich bei gegebener Temperatur im 
Gleichgewicht mit einer Flüssigkeit befindet, ist der Dampf¬ 
druck. Lässt man die Temperatur eines Flüssigkeit-Dampf-Sys¬ 
tems konstant, bleibt auch der Dampfdruck konstant, da die 
Konzentration der Teilchen in der Dampfphase unverändert 
bleibt (Gleichgewichtszustand zwischen Verdampfen und Kon¬ 
densieren). 

Ändert man das Dampfvolumen bei konstanter Temperatur, so 
bewirkt die daraus folgende Änderung der Dampfkonzentration 
für kurze Zeit entweder eine Erhöhung oder eine Verminderung 
des Druckes. Durch die Änderung der Kondensationsgeschwin- 


20 




















Zusammensetzung der Materie 


digkeit sinkt oder steigt der Druck allerdings wieder, und zwar 
so lange, bis der frühere Gleichgewichtszustand erreicht ist. 

Der Dampfdruck einer Flüssigkeit wird nur durch die Tempera¬ 
tur festgelegt. Änderungen des Dampfvolumens beeinflussen 
ihn nicht. 


Flüssigkeiten mit schwachen Anziehungskräften zwischen den 
Teilchen besitzen hohe Dampfdrücke. Bei 20°C hat z. B. Diethyl- 
ether einen Dampfdruck von 588,6 mbar, Ethanol von 58,7 
mbar und Wasser von 23,4 mbar. Die Abhängigkeit des Dampf¬ 
druckes einer Flüssigkeit von der Temperatur wird durch die 
Dampfdruckkurve dargestellt. 



Ermittlung der 

Siedepunkte bei 
erhöhtem Druck 
(z.B. im Druck¬ 
kochtopf) 

Siedepunkte 
bei Normaldruck 

Siedepunkte 
bei vermindertem 
Druck (Vakuum¬ 
destillation) 


Dampfdruckkurven verschiedener Flüssigkeiten 

Der Siedepunkt Kp (Kochpunkt, Siedetemperatur) einer Flüs¬ 
sigkeit ist jene Temperatur, bei welcher der Dampfdruck der 
Flüssigkeit dem Luftdruck entspricht. Bei dieser Temperatur 
kommt es durch den im Inneren der Flüssigkeit gebildeten 
Dampf zur Blasenbildung. 

Die Temperatur einer siedenden reinen Flüssigkeit bleibt kon¬ 
stant, bis die gesamte Flüssigkeitsmenge verdampft ist. 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 
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Amorphe Struktur 
(Glas) 


• Fester Aggregatzustand 

Feste Körper (Festkörper) besitzen bei Normbedingungen ein 
bestimmtes Volumen und eine bestimmte Gestalt. 

Zwischen den Teilchen wirken sehr starke Anziehungskräfte, 
welche diese an bestimmte Lagen binden. Ist die Anordnung 
(Struktur) regelmäßig, weisen Festkörper eine Gitterstruktur 
(Raumgitter, Kristallgitter) auf. Sie ist die Ursache für die regel¬ 
mäßigen Formen der Kristalle. Häufig bildet derselbe Stoff ver¬ 
schiedene Kristallgitter. Diese werden als Modifikationen des 
Stoffes bezeichnet. Eine unregelmäßige Anordnung ist eine 
amorphe Struktur. 

Die Teilchen des Festkörpers befinden sich nicht in Ruhe. Sie 
führen ständig Schwingungen und Rotationen (Drehungen) 
durch. Diese Bewegungen sind vom Aufbau des Gitters (dem 
Gittertyp), von den Gitterkräften, der Masse der Teilchen und 
der Temperatur abhängig. 

Führt man einem Kristall Wärmeenergie zu, so nehmen die 
Bewegungen der Teilchen immer mehr zu, bis sie so stark sind, 
dass die Gitterkräfte die Teilchen nicht mehr auf den Plätzen 
halten können. Die Temperatur, bei der das Gitter zusammen¬ 
bricht, wird als Schmelzpunkt Fp (Schmelztemperatur) 
bezeichnet. Je stärker die Gitterkräfte sind, desto höher ist der 
Schmelzpunkt. 


Auch der Schmelzpunkt eines Stoffes ist geringfügig vom Druck 
abhängig. Dehnt sich ein fester Körper beim Schmelzvorgang 
aus, so steigt sein Schmelzpunkt bei Druckzunahme, da gegen 
den äußeren Druck zusätzlich Ausdehnungsarbeit verrichtet 
werden muss (häufigster Fall). Verringert er beim Schmelzen 
sein Volumen, so sinkt auch sein Schmelzpunkt bei steigendem 
Druck (z. B. bei Eis). 


Ein fester Körper kann aber auch - ohne zu schmelzen - unmit¬ 
telbar in den gasförmigen Zustand übergehen. Dieser Vorgang 
heißt Sublimieren. Bei gewöhnlichem Luftdruck sublimieren 
nur sehr wenige Stoffe, z.B. Iod oder festes Kohlendioxid (Tro¬ 
ckeneis). Unter vermindertem Druck sind alle Stoffe, die unzer- 
setzt schmelzen, sublimierbar. 


Die Übergänge zwischen den Aggregatzuständen 

Die Wärmemenge, die notwendig ist, um einen festen Stoff zu 
schmelzen, nennt man Schmelzwärme. Beim Erstarren wird 
die zum Schmelzen benötigte Energie wieder frei. Man nennt sie 

Kristallisationswärme. 
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Zusammensetzung der Materie 


Schmelz- und Kristallisationswärme einer Stoffmenge sind 
gleich groß. © 

Analoges gilt für die Phasenübergänge flüssig ^ gasförmig und 
fest ^ gasförmig: 

Verdampfungs- und Kondensationswärme einer Stoffmen¬ 
ge sind gleich groß. © 

Die Verdampfungswärme ist immer wesentlich größer als die 
Schmelzwärme desselben Stoffes. 

Sublimations- und Resublimationswärme einer Stoffmenge 
sind gleich groß. © 

Die Umwandlungswärmen sind jeweils abhängig von dem 
Druck und der Temperatur, bei denen die Phasenübergänge 
stattfinden. 

Die Änderung des Aggregatzustandes eines Stoffes in Abhän¬ 
gigkeit von Druck und Temperatur wird übersichtlich in einem 
p,f-Diagramm (Phasendiagramm) dargestellt. Welche Bedeutung 
den einzelnen durch die Kurven abgegrenzten Flächen, diesen 
Kurven selbst und den einzelnen Punkten in diesem Diagramm 
zukommt, wird an der Abbildung deutlich: 



des Wassers Kohlendioxid 

Bei 1 bar schmilzt Eis Bei 1 bar sublimiert „Trockeneis“ 

Drei Kurven schneiden sich jeweils im Tripelpunkt T 


Unter den an diesem Punkt herrschenden Bedingungen befin¬ 
den sich Feststoff, Flüssigkeit und Dampf im Gleichgewicht. 


Umwandlungs¬ 

wärmen 



fest! flüssig ! gasförmig 



Temperatur 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Dampfdruckkurve (T-C) 

C ist der kritische Punkt, der Endpunkt der Dampfdruckkurve. 
Entlang dieser Kurve sind Flüssigkeit und Dampf miteinander 
im Gleichgewicht. Zu ihrer linken Seite liegt ausschließlich die 
Flüssigkeit vor, zu ihrer rechten Seite der Dampf. Das Über¬ 
schreiten der Kurve von links nach rechts entspricht einer Ver¬ 
dampfung, von rechts nach links einer Kondensation. Die Ver¬ 
dampfung kann sowohl durch Temperaturerhöhung bei kon¬ 
stantem Druck (1 —> 2) als auch durch Druckerniedrigung bei 
konstanter Temperatur (l-»3) erfolgen. Überkritisches Kohlen¬ 
dioxid wird als Lösemittel verwendet. 

Schmelzkurve (T-B) 

Sie gibt den Schmelzpunkt in Abhängigkeit vom Druck wieder. 
Hierbei sind Feststoff und Flüssigkeit im Gleichgewicht. 

Sublimationskurve (A-T) 

Sie gibt die Bedingungen an, bei denen Feststoff und Dampf im 
Gleichgewicht sind. Links von ihr liegt der Feststoff, rechts der 
Dampf vor. 


1.2.2 Untersuchung der Stoffe 

Verschiedenartige Stoffe haben unterschiedliche Eigenschaften. 
Diese spezifischen (kennzeichnenden) Eigenschaften können 
durch Versuche ermittelt werden. 


Aggregatzustand 

Luft ist gasförmig, Wasser ist flüs¬ 
sig, Eisen ist fest 

Dichte 

Eisen 7,873 g/cm 3 , Aluminium 
2,702 g/cm 3 

Schmelzpunkt 

Eis schmilzt bei 0°C 

Siedepunkt 

Wasser siedet unter Normdruck 
bei 100°C 

Kristallform 

Kochsalzkristalle haben Würfel¬ 
form 

Farbe 

Ruß ist schwarz 

Löslichkeit 

Salz und Zucker lösen sich in Was¬ 
ser 

elektrische Leitfähigkeit Kupfer leitet den elektrischen 
Strom gut, Porzellan und Glas sind 
Nichtleiter 


Andere Eigenschaften, wie z. B. Masse, Gewicht, Volumen und 
Temperatur, sind unspezifisch. 
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Zusammensetzung der Materie 


Bei diesen Untersuchungen lässt sich manchmal schon mit blo¬ 
ßem Auge feststellen, dass manche Stoffe einheitlich (homogen) 
aufgebaut sind, während andere aus mehreren Stoffen beste¬ 
hen. Einen homogenen Bereich der Materie bezeichnet man mit 
dem Ausdruck Phase. Kochsalz zum Beispiel ist ein einheitli¬ 
cher, einphasiger Stoff. Andere Stoffe, wie zum Beispiel Granit, 
sind Stoffgemische. Es lassen sich drei verschiedene Stoffe, 
Feldspat, Quarz und Glimmer, erkennen. Granit ist ein unein¬ 
heitlicher (heterogener) Stoff, er besteht aus drei festen Phasen. 


Zum Ver¬ 
ständnis des 
Begriffes 
„Phase“ 



Wasser 
1 Phase 


Bevor die spezifischen Eigenschaften verschiedener Stoffe fest¬ 
gestellt werden können, muss man sie aufbereiten und reini¬ 
gen. 

Durch Aufbereitungsverfahren werden aus natürlich vor¬ 
kommenden Stoffgemischen technisch wichtige Bestandteile 
angereichert. Diese angereicherten Bestandteile werden durch 
Reinigungsverfahren weiter von Verunreinigungen befreit. 

Man hat bis heute durch Aufbereitung und Reinigung über zehn 
Millionen reiner, einheitlicher Stoffe erhalten. Um einen Über¬ 
blick über die Vielzahl der verschiedenartigen Stoffe zu erhal¬ 
ten, ist man gezwungen, sie zu ordnen. 


1.2.3 Einteilung der Materie 

Betrachtet man ein Stück Materie, so können zwei Fälle unter¬ 
schieden werden. Entweder besteht die Materie aus einem Stoff 
(Reinstoff) oder aus einem Gemisch von zwei oder mehreren 
Stoffen. Daher kann man stoffliche Systeme folgendermaßen 
einteilen: 



heterogen 

(unein¬ 

heitlich) 

homogen 

(einheitlich) 

Verbindungen 

Elemente 

chemische Zerlegung 
(Analyse) 

z.B. Granit 
Schießpulver 

z.B. Luft 
Lösungen 
Legierungen 

z.B. Wasser 
Zucker 
Kochsalz 

z.B. Wasserstoff 
Sauerstoff 
Kohlenstoff 
Chlor 
Natrium 


Wasser 

Eis 

2 Phasen 



Salz¬ 
wasser 
1 Phase 



Öl 

Wasser 
2 Phasen 



Öl 

Wasser 

Eis 

3 Phasen 



Soda¬ 

wasser 

Eis 

3 Phasen 


Wasser 
Granit 
4 Phasen 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Gemisch 

(=Gemenge) 



Teilchen einer 
Verbindung und 
eines Elementes, 
in beliebigem Ver¬ 
hältnis gemischt 


Rein Stoffe 
Verbindungen 


GOOCk 
(pc pCdCp 
QsÖjtpCp 
m®Q> 

OGOCp 


QOQOQO 

888808 

000000 

oooooo 


Zwe/' Elemente 
im Verhältnis 1:1 

a) Zweiergruppen 

(Moleküle) 

b) Einzelteilchen 

(Ionen) 


Elemente 


M 


Eine Teilchensorte 
liegt vor 


Gemische bestehen aus zwei oder mehreren Stoffen (Bestand¬ 
teilen, Komponenten), die ihre eigenen spezifischen Eigenschaf¬ 
ten behalten. Sie können durch physikalische Methoden wieder 
in diese Bestandteile getrennt werden. Die Zusammensetzung 
und dadurch die Eigenschaften eines Gemisches sind veränder¬ 
lich. 

Reinstoffe sind Stoffe, die durch übliche physikalische Verfah¬ 
ren nicht in verschiedenartige Stoffe zerlegt werden können. Sie 
haben spezifische physikalische und chemische Eigenschaften. 

Ob ein vorliegender Reinstoff ein Element oder eine Verbindung 
ist, muss durch eine Analyse entschieden werden. 

Analyse ist die chemische Zerlegung eines Stoffes in zwei oder 
mehrere verschiedenartige Stoffe. 

Im Laufe der Jahrhunderte hat man rund 100 Stoffe gefunden, 
die sich nicht mehr in andere Stoffe zerlegen lassen. Sie sind 
Elemente (Urstoffe). 

Elemente sind chemische Grundstoffe. Sie können weder durch 
übliche physikalische noch durch chemische Verfahren in ande¬ 
re Stoffe zerlegt werden. 

Jedem Element werden ein Atomsymbol (z. B. Sauerstoff O) und 
eine Kennzahl (Ordnungszahl) zugeordnet. 

Verbindungen sind Stoffe, die aus zwei oder mehreren Elemen¬ 
ten zusammengesetzt sind. Sie sind durch chemische Vorgänge 
(Synthesen) entstanden. Die spezifischen Eigenschaften der Aus¬ 
gangsstoffe haben sich dabei verändert. 

So ist z.B. Kochsalz eine Verbindung aus den Elementen 
Natrium und Chlor. Kochsalz ist eine lebensnotwendige Verbin¬ 
dung, Natrium ist ein Metall, an feuchter Luft selbstentzünd¬ 
lich, Chlor ist ein gelbgrünes, giftiges Reizgas. 

Bei Stoffgemischen unterscheidet man heterogene und homo¬ 
gene. 

Man spricht von heterogenen Stoffgemischen, wenn die 
Bestandteile mit dem freien Auge oder unter einem Lichtmikro¬ 
skop zu unterscheiden sind. Sie werden auch Dispersionen 
genannt, wobei in diesem Falle der eine Stoff („disperse Phase“) 
in dem anderen („Dispersionsmittel“) fein verteilt ist. Sowohl 
disperse Phase wie Dispersionsmittel können dabei fest, flüssig 
oder gasförmig sein. Nur Gase vermischen sich miteinander 
immer homogen. 
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Zusammensetzung der Materie 


Beispiele heterogener Gemische 


Dispersions- disperse 
mittel Phase 

Bezeichnung 

Beispiele 

fest - fest 

(Gemenge) 

Granit, Schießpulver 

fest - flüssig 


Töpferton 

flüssig - fest 

Suspension 

(Aufschlämmung) 

Kalkmilch 

fest - gasförmig 

fester Schaum 

Polyurethanschaum 

gasförmig - fest 

Rauch 

Tabakrauch 

flüssig - flüssig 

Emulsion 

Milch 

flüssig - gasförmig 

Schaum 

Seifenschaum 

gasförmig - flüssig 

Nebel 

Salzsäurenebel 


In Luft dispergierte feste oder flüssige Schwebstoffe werden als 
Aerosole bezeichnet (Spraydosen). 


Die fein dispergierten Teilchen (z.B. in Rauch, Tusche oder 
Milch) bewegen sich dauernd unregelmäßig. Diese Bewegung 
wird nach dem Entdecker „Brown’sche Bewegung“ genannt. 

Heterogene Gemische können sich manchmal von selbst entmi¬ 
schen. 

Bei homogenen Stoffgemischen lassen sich die Bestandteile 
optisch nicht mehr unterscheiden. Sie können sich nicht selbst¬ 
ständig entmischen. Die meisten homogenen Gemische werden 
als Lösungen bezeichnet. 


Beispiele homogener Gemische 

Kochsalz, in Wasser gelöst, eine Mischung aus Alkohol und Was¬ 
ser, Luft. Gase bilden immer hoipogene Mischungen, weil sich 
die Teilchen durch den gesamten verfügbaren Raum bewegen. 
Diese freiwillige Ausbreitung durch die Wärmebewegung nennt 
man Diffusion. 

Eine Übergangsform zwischen einem heterogenen Gemisch und 
einer echten Lösung ist eine kolloide Lösung. Ist ein Stoff so 
fein in einem Lösungsmittel verteilt, dass der Teilchendurch¬ 
messer mit der Wellenlänge des sichtbaren Lichtes (rund 
IO" 5 cm) vergleichbar ist, so sind die Teilchen auch in einem 
Lichtmikroskop unsichtbar. Für relativ grobe Untersuchungs¬ 
verfahren erscheint dieses System homogen. Dass aber hier 
größere Teilchen als in echten Lösungen vorliegen, kann man 
zeigen, indem man einen Lichtstrahl durch die Lösung schickt. 
Während dieser Lichtstrahl bei seitlicher Beobachtung in einer 
echten Lösung unsichtbar bleibt, kann man in kolloiden Lösun¬ 
gen seinen Gang verfolgen. Die kleinen Teilchen zerstreuen 
nämlich das Licht nach allen Richtungen, so dass seitlich eine 
leuchtende Trübung zu erkennen ist. Diese Erscheinung wird 
Tyndall-Effekt genannt. 



Milch 



0,01 mm 


Brown'sche 

Bewegung 



(Beobachtung im 
Mikroskop) 

Das Teilchen legt die 
Strecken zwischen 
den Knickpunkten 
in gleichen Zeit¬ 
abständen zurück 


Tyndall-Effekt 

einer kolloiden 
Lösung 


Linse 



Lichtkegel 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Magnet¬ 

sortierer 



nicht mag- magne- 
netisierbare tisierbare 
Teilchen Teilchen 


Filtrieren 



Sink-Sch wimm- 
Verfahren 


leichte Partikel 
schwimmen 


schwere 
Partikel 
setzen 
sich ab 


r 

._ _ 



Frasch- 

Verfahren 

Pressluft flüssiger 

Schwefel 


1.2.4 Trennung von Stoffgemischen 

Die meisten der bei chemischen Verfahren eingesetzten Roh¬ 
stoffe und der durch chemische Reaktionen entstehenden Pro¬ 
dukte sind Stoffgemische. Sie müssen häufig zur Weiterverar¬ 
beitung oder zum Endverbrauch in ihre Bestandteile aufge¬ 
trennt werden. Daher spielen die Trennverfahren von Stoffge¬ 
mischen in der chemischen Technik eine bedeutende Rolle. 

Die Trennung der Stoffgemische erfolgt aufgrund unterschiedli¬ 
cher physikalischer oder chemischer Eigenschaften, wie z.B. 
der Dichte, der Korngröße, des Siedepunktes, der Löslichkeit, 
der chemischen Reaktionsfähigkeit usw. 

Die beiden häufigsten Trennverfahren sind die mechanische 
Trennung (durch Schwerkraft oder Zentrifugalkräfte) und die 
thermische Trennung (durch Wärmezu- oder Wärmeabfuhr). 
Ebenfalls angewendet werden Trennverfahren, die auf elektri¬ 
schen, magnetischen oder physikalisch-chemischen Vor¬ 
gängen beruhen. 

Ausschlaggebend für das anzuwendende Trennverfahren sind 
der Aggregatzustand des Stoffgemisches sowie seine physikali¬ 
schen und chemischen Eigenschaften. Eine Trennaufgabe kann 
meist durch mehrere Verfahren gelöst werden. Welches Verfah¬ 
ren den Vorzug erhält, hängt davon ab, welches die Trennauf¬ 
gabe bestmöglich und am kostengünstigsten löst. 


Verfahren 

Anwendung 

Auslesen 

Kohle oder Erze werden von Steinen getrennt, 
früher mit der Hand, heute mit Maschinen. 

Sieben 

Die Teilchengröße (Korngröße) der zu trennen¬ 
den Komponenten muss unterschiedlich sein. 

Filtrieren 

Die zu trennende Suspension läuft durch einen 
Filter (Textilgewebe, Papier). Die festen Teilchen 
werden vom Filter festgehalten, die Flüssigkeit 
(Filtrat) läuft durch den Filter durch. 

Windsichten 

Getreide und Spreu, früher durch Werfen gegen 
den Wind, heute beim maschinellen Mähdre¬ 
schen. 

Sink-Schwimm-Verfahren 

Es wird eine Flüssigkeit zugesetzt, deren Dichte 
zwischen den Dichten der zu trennenden Kom¬ 
ponenten liegt. Die schweren Bestandteile sinken 
ab, die leichten schwimmen oben (Trennung von 
Erz und taubem Gestein). 

Flotieren 

(Schaumaufbereitung) 

Das fein zerteilte Erz wird mit viel Wasser und Öl 
angerührt. Luft wird eingeblasen. Die Luftbläs¬ 
chen haften am Erz und ziehen es zur Oberflä¬ 
che. Die Gangart sinkt zu Boden. 

Schlämmen 

Gold und Sand werden durch „Goldwäschen“ auf¬ 
grund der unterschiedlichen Sinkgeschwindig¬ 
keit getrennt. 
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Zusammensetzung der Materie 


Verfahren 

Anwendung 

Ausschmelzen 

Ausschmelzen von Schwefel aus dem Gestein 
(Frasch-Verfahren). 

Sedimentieren 

Die in der Flüssigkeit aufgeschlämmten schwe¬ 
ren festen Stoffe setzen sich ab, die klare Flüssig¬ 
keit wird vom abgesetzten Stoff abgegossen 
(dekantiert). 

Zentrifugieren 

Trennung von Rahm und Frischmilch. 

Fällen 

Ein oder mehrere Bestandteile einer Lösung wer¬ 
den durch eine chemische Reaktion mit einem 
zugesetzten Stoff („Fällungsmittel“) in einen 
schwer löslichen, leicht filtrierbaren festen Stoff 
(„Niederschlag“) übergeführt. 

Adsorbieren 

Gelöste oder gasförmige Stoffe werden an der 
Oberfläche von Festkörpern (Adsorptionsmittel) 
angelagert (Reinigen von Trinkwasser mit Aktiv¬ 
kohle). 

Die Adsorption von giftigen Gasen an Aktivkohle 
wird in der Gasmaske ausgenützt. 

Extrahieren 

t 

Bestimmte Bestandteile fester oder flüssiger 
Stoffe werden mit Hilfe geeigneter Lösungsmittel 
herausgelöst (Kaffeekochen). 

Für das Extrahieren wird oft überkritisches Koh¬ 
lendioxid (siehe Phasendiagramm) verwendet, 
das es die guten Löseeigenschaften einer Flüssig¬ 
keit und die geringe Viskosität eines Gases hat. 
Für Lebensmittel ist es unbedenklich und lässt 
sich leicht wieder entfernen. 

Destillieren 

Eine Flüssigkeit wird zum Sieden gebracht und 
der entstehende Dampf (Destillat) in einem Küh¬ 
ler kondensiert (Erdöldestillation, Schnapsbren¬ 
nen). 


Sedimentieren 


Überstand 


ä®» Sed i m ent 


Dekantieren 



Zentrifugieren 




farblose Lösung // 
(Silbernitrat) zy 


„Nieder¬ 

schlag“ 



farblose Lösung 
(Kochsalz) 


Große Bedeutung hat das Entstauben von Gasen durch magneti¬ 
sche und elektrische Verfahren. 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Prinzip einer 
chromato¬ 
grafischen 
Trennung der 
Stoffe A und B 


Zufuhr der 
mobilen Phase 


Aufgabe 
der Stoff¬ 
mischung 
• A + • B 


stationäre 

Phase 



mobile - 
Phase 


nach 

kurzer Zeit 




91 

19 


19 



Trennung 

vollständig 


A 



Chromatografie 

Die Chromatografie ist ein Trennverfahren, das in der analyti¬ 
schen Chemie Anwendung findet. Sie kann auch zur Gewinnung 
reiner Stoffe verwendet werden. Ihre Vorteile gegenüber ande¬ 
ren Trennverfahren sind: 

- Es werden geringste Substanzmengen gebraucht. 

- Schnelle Aussagen sind möglich. 

- Die Arbeitsmethode ist einfach. 

- Qualitative und quantitative Bestimmungen sind gleichzeitig 
möglich. 

- Große Trennschärfen werden erreicht. 

Das Prinzip der Chromatografie ist die Verteilung der Stoffe zwi¬ 
schen der mobilen Phase (= Laufmittel) und der stationären 
Phase (z. B. Papier, Kieselgelschicht). Stoffe, die fest an die sta¬ 
tionäre Phase binden, wandern langsam, solche, die nur 
schwach gebunden werden, wandern schnell. 

Die Funktionsweise dieses Trennverfahrens und die diesem Ver¬ 
fahren zugrunde liegenden Trennprinzipien soll folgende Ver¬ 
suchsbeschreibung veranschaulichen: 

Auf einem Filterpapierstreifen wird ein kleiner Tintenfleck 
(Stoffgemisch, Startpunkt) aufgetragen und der Papierstreifen 
anschließend mit dem unteren Ende in Wasser getaucht. Das 
Wasser (Laufmittel) steigt durch Kapillarwirkung hoch und 
nimmt Bestandteile der Tinte unterschiedlich schnell mit. 
Dadurch kommt es zu einer Auftrennung der Tinte. 


Laufmittelfront 



Trennung einer Stoffmischung durch Chromatografie 
Rf Werte sind a/\, h/i, c/\ 
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Zusammensetzung der Materie 


1.2.5 Übungen 


Warum haben kristalline Festkörper eine bestimmte Gestalt, während Flüssig¬ 
keiten und Gase die Form ihres Behälters ein nehmen? 

Worin besteht der Unterschied in der Art und Weise, wie sich Flüssigkeiten und 
Gase der Form ihres Behälters an passen? 

Was versteht man unter dem Dampfdruck einer Flüssigkeit? Von welchen Fak¬ 
toren ist er abhängig, von welchen unabhängig? 

Wie hängt der Dampfdruck mit dem Siedepunkt der Flüssigkeit zusammen? 
Bestimmen Sie den jeweiligen Aggregatzustand der Stoffe bei -20 °C, 30 °C, 
100 °C (bei konstantem Luftdruck) 


Stoff 

-20 °G 

30 °G 

WO °G 

Benzen 

Fp: 5,5 °C, Kp: 80,1 °G 




Sauerstoff 

Fp: -2 / 9 °C, Kp: -183 °C 




Kalium 

Fp: 64 °C, Kp: 760 °C 




Ethanol 

Fp: -114 °C, Kp: 78 °C 





6. Zählen Sie spezifische Eigenschaften von Stoffen auf. Geben Sie Beispiele an. 

7. Wie unterscheiden sich Verbindungen und Elemente? 

8. Nennen Sie Beispiele für heterogene und homogene Stoffgemische. 

9. Geben Sie an, ob es sich bei folgenden Stoffen um ein chemisches Element oder 
um eine Verbindung handelt: 

a) Kohlendioxid, b) Schwefel, c) Silber, d) Sauerstoff, e) Wasser, f) Kochsalz, 
g) Schwefelsäure. 

10. Geben Sie an, ob es sich bei folgenden Substanzen um ein chemisches Element, 
eine Verbindung oder ein Gemisch handelt: 

a) Wasser, b) Eisen, c) Schwefel, d) Luft, e) Leitungswasser, f) Traubenzucker, 
g) Wein. 

Element: . 

Verbindung: . 

Gemisch: . 

/ /. Geben Sie an, ob es sich bei folgenden Stoffen um homogene oder heterogene 
Stoffgemische handelt: 

a) Sand in Wasser, b) Kochsalz, in Wasser gelöst, c) Luft, d) Milch, e) Wein, 
f) Staub. 

homogen: . 

heterogen: . 


/. 

2 . 

3. 

4. 

5 . 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


12. Ordnen Sie folgende Eigenschaften den Stoffkategorien Element, Verbindung 
und Gemisch zu. Es sind auch Mehrfachzuordnungen möglich: 
a) Zusammensetzung ist variabel, b) besitzt eine chemische Formel, c) durch 
physikalische Methoden in andersartige Stoffe zerlegbar, d) durch keine 
Methode in andersartige Stoffe zerlegbar, e) durch chemische Methoden in 
andersartige Stoffe zerlegbar, f) kann gasförmig sein, g) kann in der Natur Vor¬ 
kommen. 

Element: . 

Verbindung: . 

Gemisch: . 

/ 3. Durch welche der folgenden Trennmethoden kann eine wässrige Kochsalzlö¬ 
sung in Kochsalz und Wasser getrennt werden? 

a) Filtrieren, b) Zentrifugieren, c) Sedimentieren, d) Destillieren, e) Dekantie¬ 
ren. 

14. Schlagen Sie Wege vor, wie man die Gemische Salz/Pfeffer und Sand/Säge¬ 
späne in die Bestandteile zerlegen kann. 

15. Warum vermischen sich Gase immer homogen? 

16. Beschreiben Sie ein Beispiel für die praktische Anwendung der Extraktion, Fil¬ 
tration und Destillation. 
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Stöchiometrie und Teilchenaufbau der Materie 

1.3 Stöchiometrie und Teilchenaufbau 
der Materie 

Die Stöchiometrie beschäftigt sich mit den Mengen der Stoffe, 
die bei chemischen Reaktionen umgesetzt werden. Wie die 
Stoffe Teilchen für Teilchen miteinander reagieren, wird symbo¬ 
lisch durch Formeln und Gleichungen dargestellt. 


1.3.1 Zeichensprache der Chemie 

Der griechische Philosoph Aristoteles unterschied die vier Ele¬ 
mente Erde, Feuer, Luft und Wasser. Im Mittelalter verwendeten 
die Alchimisten eine Bildersprache, um Stoffe und ihre Reaktio¬ 
nen zu beschreiben. Sie erkannten ebenso wenig wie die alten 
Griechen, welche Stoffe tatsächlich chemische Elemente sind. 
Erst der Engländer Robert Boyle definierte die Elemente in 
unserem heutigen Sinne als Urstoffe, die sich chemisch nicht 
weiter zerlegen lassen. Der Franzose Antoine Lavoisier 
führte diese Definition in die Chemie ein, er fand 23 Elemente. 


Elemente - Symbole 

Im 19. Jahrhundert führte der Schwede Jöns Jakob Berzelius 
die Symbole ein, die wir heute noch gebrauchen. Er ersetzte die 
geheimnisvollen Symbole der Alchimisten durch die Anfangs¬ 
buchstaben der meist lateinischen Elementnamen. 

Da heute über 100 Elemente bekannt sind, kommt man mit den 
26 Buchstaben des Alphabets nicht aus. Tritt ein Anfangsbuch¬ 
stabe mehr als einmal auf, wird zur Unterscheidung noch ein 
Kleinbuchstabe hinzugefügt: 


Wasserstoff 

Hydrogenium 

H 

Helium 


He 

Kohlenstoff 

Carbonium 

C 

Calcium 


Ca 

Stickstoff 

Nitrogenium 

N 

Natrium 


Na 

Neon 


Ne 

Sauerstoff 

Oxygenium 

0 


Entwicklung der 
Elementsymbole 


18.Jh. 

Dalton heutiges 
(1808) Symbol 

* 

© Pb 

cT 

0 Fe 

O 

© Au 

9 

© Cu 

$ 

© Hg 

t 

© s 

3 

© Ag 


Symbole bezeichnen 
die Elemente 
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Atome und 
Moleküle 

Teilchen- Symbol 
bild (Formel) 

Q o 

1 Sauerstoffatom 

CC 20 

2 Sauerstoffatome 


CD o 2 

1 Sauerstoff¬ 
molekül 



1 Ozonmolekül 


Formeln geben die 
Zusammensetzung 
eines Reinstoffes an 

Moleküle 

Teilchen- Formel 
bild 

dß) H 2 o 

Wasser 



Ammoniak 

ch 4 

Methan 

CO; 

Kohlendioxid 


Ein Elementsymbol bezeichnet ein bestimmtes Element. Es be¬ 
deutet zusätzlich ein Atom des Elementes. 


Atome sind die kleinsten Bausteine der Elemente (vgl. 1.4 Bau¬ 
steine der Materie). Atome verschiedener Elemente haben deut¬ 
lich verschiedene Größe und Masse. Mit der Entwicklung dieser 
Modellvorstellungen hat der Engländer John Dalton das Ver¬ 
ständnis chemischer Vorgänge sehr erleichtert. 

Die einzigen Elemente, die aus stabilen Einzelatomen bestehen, 
sind die Edelgase. Bei vielen anderen Elementen bestehen die 
kleinsten stabilen Teilchen aus zwei oder mehreren Atomen, die 
fest miteinander verbunden sind. Sie heißen Moleküle. Dieser 
Begriff wurde von dem Italiener Amadeo Avogadro definiert. 
Er erkannte als Erster, dass die meisten Gase aus zweiatomigen 
Molekülen bestehen. Die Anzahl der miteinander verbundenen 
Atome wird durch chemische Formeln dargestellt. Eine kleine, 
tiefgestellte Zahl (Index) nach dem Elementsymbol gibt an, wie 
viele Atome jeweils beteiligt sind. 

Um den räumlichen Bau der Moleküle anschaulicher zu machen, 
verwendet man Molekülmodelle. Einfache Stäbchen-Kugel- 
Modelle sind besonders übersichtlich, zeigen aber die Raumer¬ 
füllung nur schlecht. Kalottenmodelle geben Raumerfüllung 
und Atomabstände gut wieder (Vergrößerung ca. 100-millionen- 
fach). In diesem Buch werden häufig gezeichnete Kalottenmo¬ 
delle verwendet. 

Eine Reihe von Elementen bildet keine Moleküle, sondern ausge¬ 
dehnte Gitter, in denen eine sehr verschiedene (immer sehr 
große) Zahl von Atomen enthalten ist. Dazu gehören beispiels¬ 
weise Kohlenstoff, Silicium und alle Metalle. Diese Elemente 
werden mit dem Elementsymbol ohne Index bezeichnet (C, Si, 
Fe, Mg usw.). 


Verbindungen - Formeln 

- Viele chemische Verbindungen bestehen aus Molekülen, 
deren Zusammensetzung durch Formeln angegeben wird. 

Diese Formeln werden ermittelt, indem man die Mengenver¬ 
hältnisse der verschiedenen Elemente in den Verbindungen 
in einer Analyse bestimmt. 

- Andere Verbindungen bilden Gitter. Bei ihnen gibt die For¬ 
mel das Atomzahlenverhältnis im Gitter an, da keine Mole¬ 
küle vorliegen. Man spricht von Formeleinheiten. 

Salzartige Verbindungen bilden immer Gitter. Sie bestehen 
aus Ionen. 
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Ionen sind geladene Atome (oder Moleküle). 

Kationen sind positiv geladen. 

Anionen sind negativ geladen. 

- Metalle bilden immer Kationen. 

- Nichtmetalle bilden meist Anionen. 

- Eine Formeleinheit (z. B. NaCl, MgCl 2 usw.) ist immer elekt¬ 
risch neutral. 

Na 1+ + CI 1 ' -> NaCl Mg 2+ + 2 CI 1 - - MgCI 2 

Kation Anion neutral Kation Anion neutral 

Die Darstellung der Kristallgitter vieler salzartiger Verbindun¬ 
gen ist nur dreidimensional möglich. Daher werden bei den fol¬ 
genden Verbindungen keine grafischen Darstellungen gezeigt, 
sondern nur die Namen und Formeleinheiten angegeben: 


Name Formeleinheit Atomzahlenverhältnis 


Aluminiumoxid (Tonerde) A1 2 0 3 Al : O . 2:3 

Calciumoxid (Branntkalk) CaO Ca: 0. 1:1 

Kupfer(I)-sulfid (Kupferglanz) Cu 2 S (aus Cu 1+ ) Cu : S. 2:1 

Kupfer(H)-sulfid CuS (aus Cu 2+ ) Cu : S.1:1 


Die Formeln zeigen, dass zwei Elemente manchmal auch Ver¬ 
bindungen mit verschiedenen Atomzahlenverhältnissen bilden, 
weil Ionen desselben Metalls verschiedene Fadung tragen kön¬ 
nen (z. B. Cu 1+ oder Cu 2+ ). 


Systematische Namen binärer anorganischer 
Verbindungen (DIN 32640) 

Sie sollen möglichst einfach und verständlich sein, die Zusam¬ 
mensetzung der Stoffe deutlich angeben und das Wichtigste 
über ihren Aufbau ausdrücken. Häufig sind Kompromisse zwi¬ 
schen diesen Forderungen nötig. Es gibt zahlreiche Ausnah¬ 
men. Übliche Trivialnamen können ebenfalls verwendet wer¬ 
den. 

Verbindungen aus zwei Elementen heißen binäre Verbindun¬ 
gen. Sind die Elemente ein Metall und ein Nichtmetall, so steht 
das Metall an erster Stelle. Der Name des Metalls bleibt in der 
Verbindung unverändert. An den Namen des Nichtmetalls oder 
an seine Wortwurzel wird die Endung -id angehängt. 


Salzgitter 

Schema 

der Gitterebene 

(nicht maßstäblich) 



Natriumchlorid 

(Kochsalz) 

NaCl 


Mg 2+ 



Magnesiumchlorid 

MgCI 2 
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Kupfer(I)-sulfid 

Cu 2 S 



Kupfer(II)-sulfid 

CuS 


o 

Kohlenmonoxid 



Wasser 



Schwefel- 

hexachlorid 


Beispiele: Metall/Nichtmetall/id 

NaH Natrium/hydr/id Fe 3 C Eisen/carb/id 

KCl Kalium/chlor/id Cu 2 S Kupfer(I)/-sulf/id 

A1 2 0 3 Aluminium/ox/id CuS Kupfer(II)/-sulf/id 

Mg 3 N 2 Magnesium/nitr/id 

Bilden zwei Elemente mehr als eine Verbindung, wird die Zahl 
der in der Formeleinheit auftretenden Atome oft durch folgende 
Vorsilben angegeben: mono (für eins), di (für zwei), tri (für 
drei), tetra (für vier), penta (für fünf), hexa (für sechs)... 

Beispiele: Zahlwort 1/Element 1/Zahlwort 2/Element 2 

CO Kohlenstoffmonooxid, 

üblich sind Kohlenmonoxid oder Kohlenoxid 
C0 2 Kohlenstoffdioxid, üblich ist Kohlendioxid 
S 2 C1 2 Dischwefeldichlorid 

SF 6 Schwefelhexafluorid 

SC1 4 Schwefeltetrachlorid 


Bei binären Verbindungen aus zwei Nichtmetallen wurde eine 
willkürliche Reihenfolge festgelegt, in der die Elemente ange¬ 
führt werden sollen: Si, C, N, H, S, CI, 0, F... 


Beispiele: Element 1/Element 2/id 

Siliciumcarbid 
Methan 
Ammoniak 

Hydrogensulfid, üblich ist Schwefelwasserstoff 
Hydrogenchlorid, üblich ist Chlorwasserstoff 
Hydrogenoxid, üblich ist Wasser 


SiC 

CH 4 

nh 3 

h 2 s 

HCl 

H 2 0 


Trivialname 
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Namen mehratomiger Ionen (auch Komplexionen genannt) 


Für sauerstoffhaltige Anionen verwendet man meist die Endun¬ 
gen -at oder -it, wobei bei gleichem Zentralatom das sauerstoff¬ 
armere Ion die Endung -it enthält. 


Beispiele: 

N0 3 " Nitrat 

NOf 

Nitrit 

S0 4 2- Sulfat 

so 3 2 - 

Sulfit 

C0 3 2- Carbonat 

P0 4 3 - 

Phosphat 

C10 3 " Chlorat 

C10 2 “ 

Chlorit 

Ausnahmen: 

OH Hydroxid 

CN" 

Cyanid 


Mehratomige Kationen 
haben häufig die Endung 

-onium 

NH 4 + Ammonium 
H 3 0 + Hydronium 


Namen und Formeln einiger Salze aus mehratomigen 
Ionen 



Um Formeln übersichtlich zu machen, werden mehratomige 
Ionen, wenn sie mehr als einmal in der Formeleinheit Vorkom¬ 
men, in Klammern gesetzt: 


Name 

Formeleinheit 

Atomzahlenverhältnis 

Ammoniumchlorid (Salmiak) 

NH 4 C1 

N : H : CI. 

.. 1:4:1 

Ammoniumsulfat 

(NH 4 ) 2 S0 4 

N : H : S : 0 .. 

.. 2 : 8 : 1 : 4 

Aluminiumsulfat 

ai 2 (S0 4 ) 3 

Al : S : 0. 

..2:3:12 

Calciumcarbonat (Kalkstein) 

CaC0 3 

Ca : C : 0. 

..1:1:3 

Natriumnitrat (Chilesalpeter) 

NaN0 3 

Na : N : 0 .... 

..1:1:3 

Calciumnitrat 

Ca(N0 3 ) 2 

Ca : N : 0 .... 

.. 1:2:6 


Verschiedene Salzkristalle enthalten pro Formeleinheit eine 
bestimmte Anzahl von Wassermolekülen, das Hydratwasser. Es 
wird durch einen Punkt von der Formeleinheit abgetrennt. 


Beispiele: 

CuS0 4 ■ 5 H 2 0 Kupfersulfat/pentahydrat 

Na 2 C0 3 ■ 10 H 2 0 Natriumcarbonat/decahydrat 
CuS0 4 Kupfersulfat (wasserfrei) 


Versuch 
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Reaktionen - Gleichungen 


s o 2 

+ r 



so. 


o 2 


h 2 + h 2 

CD CD 

V 

dCb 

dCb 

2H z O 


Chemische Reaktionen, wie die Verbrennung von Schwefel, 
kann man durch Wortgleichungen beschreiben: 

Schwefel + Sauerstoff -> Schwefeldioxid 

Chemiker verschiedener Sprache hätten dabei Verständigungs¬ 
schwierigkeiten. 

Daher verwendet man Symbolgleichungen, die international 
verständlich sind. In unserem Falle heißt die Gleichung: 

s + o 2 -> S0 2 

Das Wort „Gleichung“ bedeutet in diesem Zusammenhang, dass 
die Zahl der Atome jedes vorkommenden Elementes vor und 
nach der Reaktion gleich bleibt. Die Reaktionsrichtung wird 
durch einen Pfeil symbolisiert. (Bei dieser Reaktionsgleichung 
wird nicht berücksichtigt, dass Schwefel ringförmige S 8 -Mole- 
küle bildet.) 

Aufstellen einer Reaktionsgleichung 

Die Formeln der Ausgangsstoffe und Reaktionsprodukte müs¬ 
sen eindeutig und bekannt sein. Der Reaktionspfeil gibt die 
(bevorzugte) Reaktionsrichtung an (->; ^), wobei zwei entge¬ 

gengesetzte Pfeile eine reversible (umkehrbare) Reaktion 
beschreiben. 

Die Reaktionsgleichung wird in drei Schritten aufgestellt: 

1. Die Ausgangsstoffe werden formelmäßig angegeben: 

S + 0 2 - 
H 2 + 0 2 —► 

2. Die Reaktionsprodukte werden formelmäßig zugesetzt: 

s + o 2 —* so 2 

h 2 + o 2 —♦ h 2 o 

3. Die Gleichung wird „eingerichtet“. Während bei der Ver¬ 
brennung von Schwefel die Zahl der Atome der einzelnen Ele¬ 
mente vor und nach dem Reaktionspfeil übereinstimmt, ist 
dies bei der Bildung von Wasser aus den Elementen nicht der 
Fall. Hier muss man die Gleichung durch Einfügen von stö¬ 
chiometrischen Zahlen (Koeffizienten) einrichten. Die 
Formeln der Ausgangsstoffe und der Reaktionsprodukte dür¬ 
fen dabei nicht verändert werden (H 2 + 0 2 -► H 2 0 2 
beschreibt eine völlig andere Reaktion): 

2 H 2 + 0 2 - 2 H 2 0 
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Bei der Endkontrolle stellt man fest, ob die Zahl der gleicharti¬ 
gen Atome links und rechts des Reaktionspfeiles überein¬ 
stimmt: 

2 H 2 + 0 2 - 2 H 2 O 


(2 ■ 2)H + (1 ■ 2)0 = (2 - 2) H (2 ■ 1)0 

Die stöchiometrischen Zahlen, multipliziert mit den jeweiligen 
Indizes, ergeben die Zahl der Einzelatome (vier Wasserstoff¬ 
atome links und rechts, zwei Sauerstoffatome links und rechts 
des Reaktionspfeiles). 


1.3.2 Stöchiometrische Grundgesetze 
und Größen 


Gesetz von der Erhaltung der Masse 


Gehen Stoffe eine chemische Reaktion ein, so können durch sie 
weder Atome vernichtet noch erzeugt werden. Die Gesamt¬ 
masse der Stoffe vor der Reaktion (Ausgangsstoffe) muss also 
gleich der Gesamtmasse der Stoffe nach der Reaktion (End¬ 
stoffe) sein. 

Dieses Massenerhaltungsgesetz wurde 1785 von Antoine L. 
Lavoisier als allgemein gültiges Naturgesetz formuliert. So 
selbstverständlich es uns heute erscheint, war es ein Meilen¬ 
stein in der Geschichte der Chemie, da bis zu diesem Zeitpunkt 
angenommen wurde, dass durch chemische Reaktionen Materie 
erzeugt oder vernichtet werden könnte. Auch die Erkenntnis 
von Albert Einstein, dass Materie in Energie und umgekehrt 
Energie in Materie umgewandelt werden kann, ändert nichts an 
der Gültigkeit des Massenerhaltungsgesetzes, da die bei chemi¬ 
schen Reaktionen auftretenden Energieumsätze zu klein sind, 
um nachweisbare Massenänderungen hervorzurufen. 

7g Fe+ 4gS-> 11g FeS 

l 


Bei einer chemi- 

schen Reaktion 

ist die Gesamt¬ 
masse der Aus¬ 
gangsstoffe gleich 
der Gesamtmasse 
der Endstoffe. 


Eisen 



+ 


abgegebene Wärme 12,5 kJ entspricht 1,4 ■ 1CT 10 g 

Beachte bei der Zeichnung: Eisenatome im Metall sind größer 
als Eisenionen im Eisensulfid. Schwefelatome sind kleiner als 
Schwefelionen. 



Kationen sind kleiner als die entsprechenden neutralen Atome 
(Eisen). 

Anionen sind größer als die entsprechenden neutralen Atome 
(Schwefel). 

Die Größe von Atomen und Ionen wird in Kapitel 1.5.2 bespro¬ 
chen. 


9S9 

oöo 

Eisensulfid 
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In einer reinen 
chemischen Ver¬ 
bindung liegen die 
Elemente immer 
in bestimmten, 
konstanten 

Massenverhält¬ 
nissen vor. 


Gesetz der konstanten Massenverhältnisse 


Das Gesetz der konstanten Massenverhältnisse wurde von 
Joseph Proust 1799 und John Dalton 1808 formuliert. 
Durch quantitative Analysen war man schon damals in der 
Lage, die massenmäßig prozentuale Zusammensetzung von 
Verbindungen zu ermitteln. Es wurde dabei festgestellt, dass 
die Elemente, die in einer reinen Verbindung enthalten sind, 
immer in demselben Massenverhältnis miteinander verbunden 
sind. 


m (Fe) : m (S) = 7: 4 


A tommasseneinheit 


1 u ist V ]2 der 

Masse des Kohlen¬ 
stoffisotops 12 C. 

(1 u = 

1,6605 • 10r 24 g) 


Die Masse m eines Körpers wird im täglichen Leben in der Ein¬ 
heit kg angegeben. Diese Einheit ist aber zur Messung von sehr 
kleinen Teilchen (Atomen, Molekülen) unpraktisch, da sie viel 
zu groß ist. Zur Messung dieser Teilchen wurde deshalb eine 
Einheit bestimmt, die ihnen größenmäßig entspricht. Man nennt 
diese Einheit „Atommasseneinheit“. Sie hat das Symbol u (unit). 


Die Atome eines Elementes unterscheiden sich nicht in ihrem 
chemischen Verhalten. Sie können aber unterschiedliche Mas¬ 
sen besitzen. Atome eines Elementes mit unterschiedlichen 
Massen werden als Isotope dieses Elementes bezeichnet. Wäh¬ 
rend „Reinelemente“ nur eine Isotopenart enthalten, besteht ein 
„Mischelement“ aus zwei oder mehreren Isotopen. So ist z.B. 
das Element Kohlenstoff ein Gemisch aus den drei Kohlenstoff¬ 
isotopen 12 C, 13 C und 14 C (vgl. 1.4.3 Atomkern und Isotope). 


Das Kohlenstoffisotop 12 C wird willkürlich zur Definition der 
Atommasseneinheit herangezogen. Es hätte ebenso gut ein 
anderes Atom genommen werden können, was früher auch der 
Fall war. So wurde z. B. der Wasserstoff als Einheit verwendet, 
weil er das kleinste Atom aufweist. 


Relative Atommasse 


IC 12 H 


A 

Jsssk 

/OOOODN 

1 x 12u 

12 x lu 


Wird die Masse eines Atoms in der Einheit kg angegeben, spricht 
man von der absoluten Atommasse. Im Allgemeinen ver¬ 
gleicht man die Atommassen mit der Atommasseneinheit u und 
erhält so die relativen Atommassen. 

Die relative Atommasse A r gibt an, um wievielmal die Masse 
eines Atoms größer als die Atommasseneinheit u ist. 

Die meisten der natürlich vorkommenden Elemente sind Misch¬ 
elemente. Es kann für jedes seiner Isotope eine Masse in der Ein¬ 
heit u angegeben werden. Für chemische Berechnungen wäre 
das aber nicht sinnvoll, da die Isotope in der Natur nie isoliert, 
sondern immer nur in einem bestimmten natürlichen 


40 



















Stöchiometrie und Teilchenaufbau der Materie 


Mischungsverhältnis Vorkommen, z. B. beim Element Chlor: 35 C1 
zu 75,53% und 37 C1 zu 24,47%. Es ist daher zweckmäßig, einen 
gewichteten Durchschnittswert der Atommassen gemäß ihrer 
natürlichen Verteilung zu verwenden: 

35 C1 75,53% mal 34,97.. 2 641,3 

37 C1 24,47% mal 36,95 . 904,2 

3 545,5 -» 35,45 u 

Dieser Durchschnittswert wird als relative Atommasse (früher 
Atomgewicht) in Tabellen oder im Periodensystem der Elemente 
PSE angegeben. 

Vergleicht man die Masse von Molekülen mit der Atommassen¬ 
einheit u, erhält man die relativen Molekülmassen M r (frü¬ 
her Molekulargewichte). Wenn Verbindungen keine Moleküle 
bilden, wird die relative Molekülmasse auch als Formelmasse 
bezeichnet. 

Die relative Molekülmasse M r oder Formelmasse wird aus 
der chemischen Formel als Summe der relativen Atommassen 
berechnet. 


Beispiel: Zu berechnen ist die relative Molekülmasse von Was¬ 
ser. 

2 ■ 1 u+ I ■ 16 u= 18 u M r (H 2 0)= 18 u 

Stoffmenge 

Bei der Besprechung der stöchiometrischen Grundgesetze 
wurde die Eisensulfidbildung als Beispiel gewählt: 

Fe + S -> FeS 

Es wurde dort angegeben, dass man 7 g Eisen mit 4 g Schwefel 
umsetzen muss, um reines Eisensulfid zu erhalten. Während 
das Atomverhältnis zwischen Eisen und Schwefel 1:1 ist, 
liegt ein Massenverhältnis (entsprechend den Atommassen) 
von 55,8:32,1 oder ungefähr 7:4 vor. 


H H 

o o 


lu lu 

o 



h 2 o 


18u 


Dieses Beispiel zeigt, dass die Teilchenzahl beim Ablauf von 
Reaktionen entscheidend ist. Daher wird die Stoffmenge n auf 
Teilchenzahlen bezogen. Die Einheit der Stoffmenge ist im 
Internationalen System (SI) das Mol (Formelzeichen: mol). Glei- 
che Stoffmengen enthalten dieselbe Zahl von Teilchen. Man 
wählt für 1 mol jene Zahl von units u, die 1 g ergeben 
(1 g: 1,6605 ■ 10‘ 24 g = 6,0222 ■ 10 23 ). Auf diese Weise wird die 
Masse eines Mols zahlenmäßig gleich der Molekülmasse des 
Stoffes. Das Mol wird heute vom Kohlenstoff 12 C abgeleitet. 


Ein Mol ist die 

Menge eines Stof¬ 
fes, die aus eben¬ 
so vielen Teilchen 
besteht, wie Ato¬ 
me in 12 g des 
reinen Kohlen¬ 
stoffisotops 12 C 
enthalten sind. 
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N a =6,022- IO 23 

mof 

Ein Mol besteht 
aus N a definierten 
Teilchen. 



Josef 

Loschmidt 

(1821-1895) 


Gleiche Raumteile 
(Volumina) ver¬ 
schiedener Gase 
enthalten bei glei¬ 
cher Temperatur 
und gleichem 
Druck gleich viele 
Teilchen. 


Die Teilchenzahl pro Mol wird durch die Zahl von Avogadro 
N a (auch loschmidtsche Zahl N L genannt) angegeben. Sie 
beträgt rund 6,022 • 10 23 . 

Ein Mol eines Stoffes hat eine bestimmte Masse, die Molmasse 
M heißt. Sie wird in g/mol angegeben und ist zahlenmäßig 
gleich der Atom-, Molekül- oder Formelmasse des Stoffes. Das 
Elementsymbol (die Formel) bedeutet auch 1 Mol des Stoffes. 


Element 

Symbol 

rel. Atommasse 

Molmasse 

(Verbindung) 

(Formel) 

(rel. Molekülmasse) 

g/mol 

Kohlenstoff 

C 

12 u 

12 

Wasserstoff 

H 

1 u 

1 


h 2 

2 u 

2 

Schwefel 

S 

32 u 

32 

Wasser 

H 2 0 

18 u 

18 

Kochsalz 

NaCl 

58,5 u 

58,5 


Die Stoffmenge n (Anzahl der Mole), aus der ein Stoff besteht, 
errechnet sich aus der Division der Masse des Stoffes durch 
seine Molmasse: 

n(X): Stoffmenge (Anzahl der Mole) des 
Stoffes X 

m(X): Masse des Stoffes X 
M(X): Molmasse des Stoffes X 


n(X) 


m(X) 

'M(X) 


Beispiel: 

Wie viele Mole sind in 1 1 Wasser enthalten? Zunächst braucht 
man die Masse m von 1 1 H 2 0, das sind ungefähr 1 000 g. 


n _ 1000 g 

n 18 g/mol 


= 55,5 mol 


Alle im Kapitel 1.3.2 bisher behandelten Gesetzmäßigkeiten gel¬ 
ten in gleicher Weise für feste, flüssige und gasförmige Stoffe, 
weitere Gesetze gelten nur für den Gaszustand. 


Gesetz von Avogadro L 

Vergleicht man gleiche Stoffmengen verschiedener Gase, so 
nehmen sie bei gleichem Druck und gleicher Temperatur glei¬ 
che Volumina ein. 

Bei Gasreaktionen beobachtet man daher einfache Volumenver¬ 
hältnisse, die den stöchiometrischen Zahlen der Reaktionsglei¬ 
chungen entsprechen. 
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Beispiele: 


Stöchiometrie und Teilchenaufbau der Materie 



22,4 I 22,4 I 

Wasserstoff Chlor 


A 

A- 

7 


7 7 

i 

CD 

i© 


+ 

4d> 

x- 

r. 

— 

^ 

7 




44,8 I 

Wasserstoff 


22,4 I 
Sauerstoff 



44,8 I 

Chlorwasserstoff 


/r /. 7 

/ 

m 


44,8 I 

Wasserdampf 


A 

A 

A- 

7 

CD 


i CD 


_ 


- 

7 


67,21 

Wasserstoff 


A / 

/ 

A 

A A 


V 


A 

22,4 1 


44,8 1 


Stickstoff Ammoniak 


Volumen¬ 

verhältnisse 

1 : 1:2 


2 : 1:2 


3:1:2 


Die Volumina der an einer Reaktion beteiligten Gase stehen zuein¬ 
ander im Verhältnis kleiner ganzer Zahlen. 


Aus den beobachteten Volumenverhältnissen schloss Amadeo 
Avogadro auf die Existenz von Molekülen H 2 , Cl 2 , 0 2 , N 2 usw. 
Bestünden die Gase aus Atomen, so wären andere Volumenver¬ 
hältnisse zu erwarten: 


. A 

Annahme, dass 
die Gase aus Atomen 
(statt Molekülen) 
bestehen 



H 


CI HCl 


Volumen¬ 
verhältnisse 
wären 1:1:1, 
wurden aber 
nicht beobachtet 


Ob sich aus Wasserstoff und Chlor (Chlorknallgas) 1 oder 2 
Volumenteile Chlorwasserstoff bilden, konnte auch mit den ein¬ 
fachen experimentellen Möglichkeiten Avogadros eindeutig 
festgestellt werden. 

Das Molvolumen der Gase von 22,4 1 gilt nur bei 0°C und 
1,013 bar. Liegen andere Bedingungen vor, muss man mit Hilfe 
des allgemeinen Gasgesetzes auf Normalbedingungen umrech¬ 
nen. 


Das Molvolu¬ 
men V M eines 
Gases beträgt bei 
einer Temperatur 
von 0°C und ei¬ 
nem Druck von 
1,013 bar (bei 
Normbedingun¬ 
gen) 22,4 I . 
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In Abschnitt 1.2.1 wurde festgestellt, dass bei Gasen ein Zusam¬ 
menhang zwischen Druck, Volumen und Temperatur besteht: 

p-V=k-T Allgemeines Gasgesetz 

Der Wert der Konstante k hängt nur von der Gasmenge und 
nicht von der Art des Gases ab. Liegt ein Mol eines Gases vor, so 
hat diese Konstante einen bestimmten Wert, sie wird mit R (All¬ 
gemeine Gaskonstante) bezeichnet: R = 8,3144 J/(K ■ mol) 


p-V= R-T Allgemeines Gasgesetz für 1 Mol eines Gases 


p V = n-R T 

Allgemeines Gas¬ 
gesetz für n Mole 
eines idealen Ga¬ 
ses 


Für n Mole eines Gases muss die Konstante R mit n multipliziert 
werden. 

Beispiel: 

Berechnen Sie das Molvolumen der Gase bei Normbedingungen 
mithilfe des allgemeinen Gasgesetzes. 


n • R ■ T _ 1 -0,083144-273,15 
p 1,013 


22,42 1 


1.3.3 Einige Berechnungsarten 


Berechnung einer Summenformel aus Analysenwerten 

Beispiel: Die Analyse eines Stoffes ergibt folgende Zusammen¬ 
setzung: 69,59% Ba, 6,09% C und 24,32% O. 

Welche Formel hat der Stoff? 


Lösungsweg: 100 g des Stoffes enthalten 69,59 g Ba, 6,09 g C 
und 24,32 g O. 


n(Ba)= 


n(C) = 


n(O) = 


69,59 g 
137,34 g/mol 
6,09 g 
12,01 g/mol 
24,32 g 
15,999 g/mol 


0,5067 mol 
0,5070 mol 
1,5201 mol 


: 0,5067= 1,000 
: 0,5067= 1,001 
: 0,5067 = 2,999 


Das Atomverhältnis ist 1:1:3, die Formel daher BaC0 3 . 
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Berechnung von einfachen Reaktionsgleichungen 


Beispiel: Wie viel g Eisen sind zur vollständigen Umsetzung 
von 9 g Schwefel zu Eisensulfid (Schwefeleisen) notwendig? 


Lösungsweg: Die Reaktionsgleichung muss aufgestellt wer¬ 
den: 

Fe + S -> FeS 

Die Reaktionsgleichung sagt aus, dass zur Umsetzung von 1 
mol Eisen 1 mol Schwefel notwendig ist. Folgender Schluss ist 
aufzustellen: 


M (Fe) = 55,8 g/mol m (Fe) = 1 mol ■ 55,8 g/mol = 55,8 g 

M (S) = 32 g/mol m (S) = 1 mol ■ 32 g/mol = 32 g 

55,8 g Fe.32 gS 

x g Fe. 9 g S 


55,8-9 

32 


Es sind 15,7 g Eisen notwendig. 


Versuch 



Beispiel: Wie viel t Kaliumcarbonat (K 2 C0 3 ) können theoretisch 
aus 550 t Kaliumhydrogencarbonat (KHC0 3 ) hergestellt wer¬ 
den? 


Lösungsweg: Die Reaktionsgleichung für diese Reaktion lau¬ 
tet: 

2 KHC0 3 - K 2 C0 3 + C0 2 + H 2 0 

Die Reaktionsgleichung sagt aus, dass bei der Umsetzung von 
2 mol Kaliumhydrogencarbonat 1 mol Kaliumcarbonat entsteht. 
Folgender Schluss ist aufzustellen: 

M(KHC0 3 )= 100,1 g/mol 
m (KHC0 3 ) = 2 mol ■ 100,1 g/mol = 200,2 g 

M(K 2 C0 3 )= 138,2 g/mol 
m (K 2 C0 3 ) = 1 mol ■ 138,2 g/mol = 138,2 g 

200,2 g KHC0 3 . 138,2 g K 2 C0 3 

550 t KHC0 3 .xt K 2 C0 3 

138,2 • 550 Es können 379,7 t Kaliumcarbonat 
X_ 200,2 gewonnen werden. 
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Berechnung von Gasdichten (unter Normbedingungen) 


Beispiel: Welche Dichte hat Methan (CH 4 ) unter Normbedin¬ 
gungen? 

Lösungsweg: Die Masse von 1 mol CH 4 beträgt 16 g. 


1 mol Methan hat unter Normbedingungen ein Volumen von 
22,4 1. Aus Masse und Volumen lässt sich die Dichte berechnen: 


m _ M (CH 4 ) 
V V M 

16 g/mol 
22,4 1/mol 


Die Dichte von CH 4 ist 0,714 g/1. 



1.3.4 Übungen 


1. Eine Formeleinheit besteht aus zwei Atomen Eisen (Fe) und drei Sulfatgruppen. 
Eine Sulfatgruppe besteht aus einem Atom Schwefel (S) und vier Atomen Sauer¬ 
stoff (O). Geben Sie die chemische Formel dieser Verbindung an. 

2. Eine Formeleinheit besteht aus einem Atom Magnesium (Mg) und zwei Nitrat¬ 
gruppen. Eine Nitratgruppe besteht aus einem Atom Stickstoff (N) und drei Ato¬ 
men Sauerstoff (O). Geben Sie die chemische Formel dieser Verbindung an. 

3. Füllen Sie in folgender Tabelle die leeren Kästchen aus: 


4. 


Kationen 

Anionen 

Summenformel 

Name der Verbindung 

1 Mg 2+ 

2 NOf 

Mg(N0 3 ) 2 


1 Ca 2+ 

2 er 

CaCI 2 





Natriumsulfat 



(NH 4 ) 3 PÖ 4 


Rb + 

N 3 - 



ai 3+ 

C 4 - 




Überprüfen Sie die folgenden Reaktionsgleichungen. Stellen Sie die falschen 
richtig: 

N 2 + 3 H 2 -> 2 NH 3 
4 NH 3 + 5 0 2 -> 4 N0 + 5 H 2 0 
GH 4 + 2 0 2 - C0 2 + H 2 0 
5. Ergänzen Sie folgende Reaktionsgleichungen: 

Verbrennung von Methan 
CH 4 + 0 2 - C0 2 + H 2 0 
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Neutralisation von Schwefelsäure mit Natronlauge 
H 2 S0 4 + NaOH - H 2 0 + Na 2 S0 4 
Reaktion von Aluminium mit Chlor 
AI + Cl 2 AICI 3 

Zersetzung von Kaliumchlorat beim Erhitzen 
KCI0 3 -+ KCl + 0 2 
Gleichung der Fotosynthese 
C0 2 ~h H 2 0 —► c 6 h ]2 o 6 ~h 0 2 

6. Wie viel Gramm sind je I mol Schwefeltrioxid, Calciumoxid und Kohlendioxid? 

7. Wie viel mol sind je 95,4 g Wasser, 16,8 g Kohlenmonoxid und 76,8 g Schwefel¬ 
dioxid? 

8. Wie viel g Chlor sind theoretisch zur Überführung von 18 g Phosphor(lll)-chlo- 
rid PCI 3 in Phosphor(V)-chlorid PCI 5 erforderlich? 

PCI 3 + CI 2 -> PCI 5 

9. Wie viel g Silbernitrat AgN0 3 und Kaliumchromat K 2 Cr0 4 sind zur Herstellung 
von 100 g Silberchromat Ag 2 Cr0 4 erforderlich? 

2 AgN0 3 + K 2 Cr0 4 - Ag 2 Cr0 4 + 2 KN0 3 

10. Wie groß ist die Zunahme der Masse bei der Umwandlung von 10 g Eisen pul ver 
in Eisen(lll)-oxid Fe 2 0 3 ? 

11. Wie viel g Zink sind in 212 g reinem Zinksulfat ZnS0 4 enthalten? 

12. Wie viel kg Calciumoxid CaO sind in 2 t 84-prozentigem Calciumcarbonat 
CaC0 3 enthalten? 

13. In einer Heizung werden pro Stunde 10 m 3 Methan verbrannt. Welches Luft¬ 
volumen braucht man dafür? 

14. Berechnen Sie die Dichten von Wasserstoffgas und von Etherdampf (CH 3 OCH 3 ). 
Wie verhalten sich diese Gase, wenn sie aus einem offenen Gefäß austreten? 

15. Ein Wetterballon wird mit 300 I Wasserstoff bei Normalbedingungen (0°C, 
1,013 bar) gefüllt. Er soll 17 km hoch steigen, wo die Temperatur -55°C und 
der Druck 0,1013 bar ist. Welches Volumen wird der Ballon in 17 km Höhe 
haben? 
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Rastertunnel- 

tnikroskop 


Bildschirm 



Objekt 


Eine Nadel tastet 
linienweise die 
Oberfläche ab. Ihre 
Auf-und-ab- 
Bewegung 
ergibt das Bild. 


Casentladungsrohr 
(mit Wasserstoff 



Kanal- Katoden¬ 
strahlen strahlen 


Katodenstrahlen 
bestehen aus 
Elektronen. 
Kanalstrahlen 
bestehen aus 
Protonen. 


1.4 Bausteine der Materie 


Unter Verwendung des Teilchenmodells der Materie konnten 
die Eigenschaften der Stoffe in den verschiedenen Aggregatzu¬ 
ständen und die stöchiometrischen Grundgesetze erklärt wer¬ 
den (vgl. 1.2 Zusammensetzung der Materie, 1.3 Stöchiometrie 
und Teilchenaufbau der Materie). 

Um zu verstehen, welche Stoffe miteinander reagieren und wel¬ 
che Verbindungen dabei entstehen, sind genauere Vorstellun¬ 
gen vom Aufbau der kleinsten Teilchen notwendig. 


7.4.7 Atome und Elementarteilchen 

Der griechische Philosoph Demokrit prägte etwa 400 v. Chr. 
den Begriff Atome („die Unteilbaren“). Das sind die kleinsten 
Bausteine, die man durch mechanische Teilung der Materie 
erhält. 

Atome sind die kleinsten Bausteine der Materie, die sich che¬ 
misch nicht mehr zerlegen lassen. 

Dieses erste Denkmodell griff der englische Chemiker John 
Dalton um 1800 n.Chr. wieder auf. Er erkannte, dass ein Ele¬ 
ment aus lauter gleichartigen Atomen besteht und dass Atome 
verschiedener Elemente verschiedene Größe und Masse haben. 
Er betrachtete Atome als kleine homogene Kugeln und konnte 
damit die Erscheinungsformen von Kristallen beschreiben. 

Atome sind so klein, dass man mit dem modernsten Elektronen¬ 
mikroskop nur bestimmte Metallatome als Punkte sichtbar 
machen kann. Das 1984 entwickelte Rastertunnelmikroskop 
zeigt kugelförmige Atome an der Oberfläche von Festkörpern. 

Um 1900 wurden Versuche durchgeführt, die mit der Vorstel¬ 
lung des Atoms als homogener Materiekugel nicht vereinbar 
waren (vgl. 1.4.2 Atommodelle). 

Das Modell wurde daher verfeinert: Atome bestehen aus noch 
kleineren Bausteinen, die Elementarteilchen genannt wer¬ 
den. 

Elementarteilchen sind Bausteine der Materie, die kleiner als 
Atome sind. 

Die Elementarteilchen Elektron und Proton wurden Ende des 
19. Jh.s bei der Untersuchung von Gasentladungen in evakuier¬ 
ten Röhren entdeckt. Legte man an zwei in eine Röhre einge¬ 
schmolzene Metallplatten (Elektroden) eine Hochspannung an, 
konnte man zwei Arten von Strahlen beobachten: Katodenstrah¬ 
len und Kanalstrahlen. Die Katodenstrahlen bestehen aus Elekt- 
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ronen, die von der negativen Elektrode (Katode) zur positiven 
Elektrode fliegen. Die Kanalstrahlen bestehen aus positiven 
Teilchen, die in entgegengesetzter Richtung fliegen. Enthielt die 
Entladungsrohre Wasserstoff, fand man die kleinsten positiven 
Teilchen, die Protonen. 

Bis heute wurden über 100 Elementarteilchen experimentell 
nachgewiesen und ihre Eigenschaften untersucht. Die meisten 
sind instabil und haben für chemische Überlegungen keine 
Bedeutung. 

Atome bestehen aus den Elementarteilchen Proton (p + ), Elekt¬ 
ron (e~) und Neutron (n°). 

Elektronen haben keine Feinstruktur, Protonen und Neutronen 
bestehen aus noch kleineren Teilchen, den Quarks. 


Elementarteilchen im Atom 


Proton und Neutron haben ungefähr die gleiche Masse (ca. 1 u). 
Die Masse des Elektrons ist nur etwa ^ooo der Masse von Proton 
oder Neutron. Protonen und Elektronen haben gleich große, 
aber entgegengesetzte Ladungen. Diese kleinsten experimentell 
gefundenen Ladungen heißen Elementarladungen. 

Die Tabelle gibt genauere Werte der Masse und der Ladung an, 
die aus der Ablenkung von Katoden- und Kanalstrahlen in elekt¬ 
rischen und magnetischen Feldern bestimmt wurden. 


Teilchen 

Masse (kg) 

rel. Masse (u) 

Ladung(As) 

Ladungszahl 

P + 

1,6726 • IO' 27 

etwa 1 

+1,6- IO' 19 

+1 

n° 

1,6749 • IO' 27 

etwa 1 

0 

0 

e" 

0,91 • IO" 30 

etwa 0,0005 

-1,6 ■ IO' 19 

-1 


Atome sind elektrisch neutral. Sie enthalten gleich viele Protonen 
und Elektronen. 


1.4.2 Atommodelle 

Die Vorstellung, die man sich vom Bau eines Atoms macht, des¬ 
sen Struktur man auch mit dem modernsten Mikroskop nicht 
sieht, bezeichnet man als Atommodell. Modelle helfen bei der 
Erklärung von Experimenten, sie dürfen mit keiner Beobach¬ 
tung in Widerspruch stehen. 

Atommodelle sind anschauliche Bilder, nicht Abbilder der 
Wirklichkeit im Sinne eines Fotos. 

John Dalton nahm die Kugelform der Atome an. An diesem 
Teil des Modells hat sich bis heute nichts geändert. Dagegen 


Entwicklung 
der Atom¬ 
modelle 

1808 



Dalton, Modell der 
kompakten Kugel 


1903-1904 


/++'-’++\ 
/+++++++\ 
A-0+++-fc+++\ 
+++++©+++ 
H-+++ + + +0+7 
\+©+++++/ 
N+++++/ 


Lenard und Thomson, 
„Rosinenkuchen¬ 
moden“: Elektronen 


in einer positiven 
Kuchenmasse 


191 1 



Rutherford, Modell mit 
Kern (Protonen) und 
Hülle (Elektronen) 
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Erklärung des 
Rutherford- 



Goldatomkern 


Flugbahn der 
a-Teilchen 

Die a-Teilchen 
fliegen fast 
ungehindert durch 
die Goldfolie. 
Nur sehr wenige 
a-Teilchen (<!%) 
werden abgelenkt 
oder reflektiert. 


wurden die Kenntnisse über den Feinbau des Atoms immer 
mehr erweitert. Philipp Lenard und Joseph John Thomson 

entwickelten das „Rosinenkuchenmodell“. Nach ihrer Ansicht 
sollten die Elektronen wie Rosinen in der positiv geladenen 
Kuchenmasse stecken. Ein verbessertes Atommodell entstand 
nach Versuchen mit a-Strahlen, die aus energiereichen Teilchen 
bestehen. Diese Versuche zur Aufklärung des Atombaus wur¬ 
den von Ernest Rutherford durchgeführt. Er stellte fest, dass 
a-Strahlen durch eine dünne Goldfolie fast ungehindert hin¬ 
durchgehen. 

Dieses Ergebnis ist zu verstehen, wenn Atome zum größten Teil 
aus „masseleerem Raum“ bestehen. Da die Elektronen eine 
äußerst kleine Masse haben, ist anzunehmen, dass sich in die¬ 
sem Raum die Elektronen aufhalten. Der Atomkern (Nukleus) 
besteht aus Protonen und Neutronen, die daher Nukleonen 
heißen. 

Atome bestehen aus einem kleinen Atomkern , der fast die ge¬ 
samte Masse des Atoms enthält , und einer großen , jfast masse¬ 
leeren Elektronenhülle . 

Rutherford berechnete aus seinen Versuchen einen Kerndurch¬ 
messer von ungefähr IO -14 m und einen Durchmesser der Hülle 
von IO -10 m. 

Beispiel: Würde man den Durchmesser des Atomkerns auf 
1 cm vergrößern, so wäre der Durchmesser des Atoms bei glei¬ 
cher Vergrößerung ca. 100 m (das entspricht etwa der Länge 
einer Fliege im Verhältnis zur Länge eines Fußballfeldes). 


1.4.3 Atomkern und Isotope 

Seit dem Versuch von Rutherford weiß man, dass der Durch¬ 
messer der Atomkerne ungefähr 10' 15 bis 10 -14 m groß ist. 

Das einfachste Atom ist ein Wasserstoffatom, das nur ein Proton 
im Kern enthält. Das nächstgrößere Element, das Helium, ent¬ 
hält zwei Protonen im Kern. 

Da sich gleichnamige Ladungen abstoßen, müssen im Kern 
noch Neutronen enthalten sein. Ihre Aufgabe ist, die positiven 
Ladungen gegenseitig abzuschirmen und eine Art „Kernkitt“ zu 
bilden. 

In leichten Kernen sind etwa gleich viele Protonen und Neutro¬ 
nen enthalten, in schweren Kernen muss immer ein Überschuss 
an Neutronen vorhanden sein, damit der Kern stabil bleibt. Da 
die Protonenzahl die Anzahl der positiven Ladungen des Kerns 
bestimmt, heißt sie Kernladungszahl. Wenn man die Ele- 
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mente nach ihrer Kernladungszahl ordnet, heißt sie Ord¬ 
nungszahl. 

Protonenzahl = Kernladungszahl = Ordnungszahl 

Weil die Protonen und Neutronen gemeinsam die Masse eines 
Atoms bestimmen, gilt: 

Massenzahl (Nukleonenzahl) = Protonenzahl + Neutronen¬ 
zahl 


Wasserstoff 



Die Massenzahl ist annähernd gleich der relativen Atommasse, 
da Proton und Neutron die relative Masse von je etwa 1 u haben. 
Die Masse des Elektrons kann vernachlässigt werden, da sie nur 
ca. 2 ® u ist. 


Wenn bei einem Atom Massenzahl und Ordnungszahl bekannt 
sind, bezeichnet man es als Nuklid und symbolisiert es in fol¬ 
gender Weise: 


Massenzahl 

(Nukleonenzahl) Elementsymbol 
Ordnungszahl 


Die in der Randspalte 
dargestellten Nuklide 
des Wasserstoffs und 
Heliums schreibt 
man: }H |He ?H ?H 


Die Neutronenzahl im Atomkern kann man ausrechnen: 


Neutronenzahl = Massenzahl - Ordnungszahl 

So sind im Kern des Urannuklids 2 ||U (238 - 92) = 146 Neutro¬ 
nen enthalten (wesentlich mehr als Protonen, damit die Stabili¬ 
tät des Kerns verbessert wird). 

Im natürlichen Uran findet man daneben das Nuklid ^U, das 
143 Neutronen enthält. 


Isotope 

Nuklide mit derselben Ordnungszahl, aber verschiedener Mas¬ 
senzahl heißen Isotope. Sie stehen im PSE (vgl. 1.5 Perioden¬ 
system der Elemente) am gleichen Ort (isos = gleich, topos = 
Ort), da sie zum gleichen Element gehören. 

Chemische Elemente sind Stoffe, deren Atome die gleiche Anzahl 
von Protonen im Atomkern aufweisen. 


Helium 



2 Protonen \ \ 


2 Neutronen .'l 4 |_| e 

enthält / I 
2 Elektronen J 


Isotope des 
Wasserstoffs 



iH oder ]D 


schwerer Wasserstoff 
(= Deuterium) 



TH oder TT 


radioaktiver 
Wasserstoff 
(= Tritium) 


Die Isotope eines Elementes unterscheiden sich wegen ihrer 
verschiedenen Neutronenzahl und daher auch verschiedenen 
Massenzahl geringfügig: 


Isotope eines Elementes haben gleiche chemische, aber ver¬ 
schiedene physikalische Eigenschaften. 
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f I 19 | 

Li 161 7 | 

CI I 35 I 37 I 

Kr 1 1821831 84 I 86~1 

Sn 1111161,1 118 1 , 1 120 > |,) 

117 119 122 124 


Man hat festgestellt, dass die meisten auf der Erde vorkommen¬ 
den Elemente Isotopengemische sind. Jedes Element enthält 
seine Isotope in einem bestimmten Mengenverhältnis, das über¬ 
all auf der Erde gleich ist (vgl. 1.3.2 Relative Atommasse). Die 
verschiedenen Isotope und ihre Menge werden mit dem Mas¬ 
senspektrometer nachgewiesen. 


Beispiel der Isotopen- 
zusammensetzung 
natürlicher Elemente. 
(Zahlenwerte sind 
Massenzahlen, 
Balkenlängen geben 
Mengenverhältnisse 
an.) Es gibt Rein¬ 
elemente (z.B. Fluor) 
und Mischelemente 
aus zwei (z.B. Lithium 
und Chlor) oder 
mehreren Isotopen 
(z.B. Krypton und Zinn). 


Eine sehr wichtige Eigenschaft der Isotope ist ihre Stabilität 
(Beständigkeit). Manche Isotope zerfallen und senden dabei 
Strahlung aus. Daher nennt man sie „radioaktiv“. 

Bei den Elementen ab der Ordnungszahl 84 sind alle Isotope 
radioaktiv. Bei den leichteren Elementen gibt es neben stabilen 
Isotopen auch seltenere radioaktive, die entweder natürlich Vor¬ 
kommen (z.B. 3 H, 14 C, 40 K) oder künstlich hergestellt werden 
(z. B. 32 P, 35 S, 131 I). 


Radioaktivität 


|© /ß 



►Y 


Ablenkung von 
a-,ß- und y-Strahlen 
im elektrischen 
Feld 


Im Jahre 1896 entdeckte Henry Becquerel, dass gewisse 
Stoffe (z. B. Uranerze) fortlaufend Strahlen aussenden, die Foto¬ 
platten schwärzen, Lichtblitze auf Leuchtschirmen hervorrufen 
und die Luft ionisieren. Die Erscheinung nannte er Radioakti¬ 
vität. Das Ehepaar Marie und Pierre Curie isolierte aus dem 
Mineral Pechblende (U0 2 ), die radioaktiven Elemente Polonium 
(benannt nach der Heimat Polen von Madame Curie) und 
Radium. Dies war eine sehr aufwendige chemische Aufgabe, da 
Pechblende nur 10' 5 % Radium enthält. 

Die Aussendung der Strahlung kann weder physikalisch noch 
chemisch beeinflusst werden. Lässt man die Strahlung durch 
elektrische oder magnetische Felder hindurchtreten, wird sie in 
drei Bestandteile aufgespalten: a-, ß- und y-Strahlen. a-Strahlen 
werden von der negativen Platte eines Kondensators angezo¬ 
gen, /^-Strahlen von der positiven und y-Strahlen werden nicht 
abgeienkt. Die Strahlen haben folgende Eigenschaften: 


Symbol 

Natur der 
Strahlen 

Ladungs- % der Lichtge- Reichweite der 

zahl geschwindigkeit Strahlen in Luft 

Strahlen werden 
abgeschirmt durch 

a 

Heliumkerne 

+2 

ca. 10 

einige cm 

Papier 

ß 

Elektronen 

-1 

ca. 90 

einige m 

Glasgefäß 

y 

elektromagne¬ 






tische Wellen 

0 

100 

einige 100 m 

einige cm Blei 


Die Radioaktivität ist die Folge eines Atomzerfalles. Ein Atom 
sendet Strahlung aus, die physikalisch messbar ist (z.B. mit 
einem Zählrohr) und wandelt sich in ein anderes Element um, 
das chemisch nachweisbar ist. 

«-Zerfall: 2 i|U —► 23 9 4 0 Th + $a /^-Zerfall: —► 14 N + _?e 
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GEFAHR 



Radioaktive Isotope schleudern beim 
Zerfall Heliumkerne (a-Strahlen), Elektro¬ 
nen (/^-Strahlen) mit hoher Geschwindig¬ 
keit aus oder sie geben elektromagneti¬ 
sche Wellen (y-Strahlen) ab. a-, ß- und 
y-Strahlen sind gesundheitsschädlich, 
weil sie wichtige Moleküle im Kern von 
lebenden Zellen zerstören. 


Beim a-Zerfall nimmt die Kernladungs- 
Zeichen zahl um 2, die Massenzahl um 4 ab. 

für radioaktive 

Strahlung Beim ^-Zerfall nimmt die Kernladungs¬ 

zahl um 1 zu, die Massenzahl bleibt 
unverändert (ein Neutron spaltet sich in ein Proton und ein 
Elektron). Die Ursache des Zerfalls ist, dass im Kern der radioak¬ 
tiven Elemente nicht das optimale Verhältnis von Protonen- und 
Neutronenzahl vorliegt. Bei Ordnungszahlen, die kleiner als 20 
sind, haben stabile Nuklide etwa gleich viele Protonen und 
Neutronen. Bei höheren Ordnungszahlen haben stabile und 
instabile Nuklide mehr Neutronen als Protonen. 


Zerfallsreihen 

Nuklide mit Ordnungszahlen >83 müssen Protonen in Form 
von a-Strahlen abgeben und Neutronen durch Abgabe von 
^-Strahlen verlieren, um sich in stabile Nuklide umzuwandeln. 
Auf diese Weise entstehen Zerfallsreihen. 

Es gibt drei natürliche Zerfallsreihen: 

Die U-238-Reihe endet beim Blei-206 (siehe Randspalte). 

Die U-235-Reihe endet beim Blei-207. 

Die Th-232-Reihe endet beim Blei-208. 


Zerfallsgeschwindigkeit 

Radioaktive Elemente zerfallen mit sehr unterschiedlicher 
Geschwindigkeit. Sie wird durch die Halbwertszeit angege¬ 
ben, das ist jene Zeit, in der die Hälfte der ursprünglich vorhan¬ 
denen Atome zerfallen ist. Nach 10 Halbwertszeiten ist noch 
etwa 1 %o der Ausgangsmenge vorhanden, nach 20 Halbwerts¬ 
zeiten 0,001 %o. Die Halbwertszeit ist eine statistische Größe 
und gilt für einzelne Atome nicht. Beobachtet man ein Einzel¬ 
atom, kann es sofort zerfallen oder unendlich lange „leben“. Die 
Halbwertszeit kann durch äußere Einflüsse (Druck, Temperatur 
usw.) nicht verändert werden. 


Die U-238- 
ZerfaMsveihe 
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Biologische 

Strahlen¬ 

wirkung 

ß-Strahlen a-Strahlen 


um um 



intakte Zelle 
& geschädigte Zelle 


Bei gleicher 
Energieaufnahme 
haben a-Strahlen 
eine zehnmal 
höhere Wirkung 


Einige charakteristische Halbwertszeiten, nach deren Länge 
geordnet: 


Nuklid 

Halbwertszeit 

Uran-238 

4,5 ■ 10 9 Jahre 

Kalium-40 

1,3 ■ 10 9 Jahre 

Kohlenstoff-14 

5 730 Jahre 

Radium-226 

1 600 Jahre 

Strontium-90 

28 Jahre 

Tritium 

12,3 Jahre 

Cobalt-60 

5,3 Jahre 

Polonium-210 

138 Tage 

Iod-131 

8 Tage 

Polonium-214 

1,6 • 10~ 7 Sekunden 



Je kürzer die Halbwertszeit ist, desto mehr Strahlung wird abge¬ 
geben. Die Aktivität bezeichnet die Stärke eines radioaktiven 
Präparats durch die Zahl der Zerfallsakte pro Sekunde (Einheit: 
1 Bq - Becquerel - 1 Zerfall s' 1 , die alte Einheit: 1 Ci - Curie - 
3,7 ■ IO 10 Zerfälle s" 1 , beruht auf der Aktivität von 1 g Radium). 

Strahlenschäden entstehen durch hohe empfangene Strah¬ 
lenmengen. Die biologische Wirkung beginnt mit physikali¬ 
schen Elementarprozessen, d.h. Ionisation und Anregung. Ioni¬ 
sierte Moleküle besitzen hohe Bereitschaft zu chemischen Reak¬ 
tionen, sie können wichtige Lebensvorgänge stören. Der Weg 
von den Primärereignissen zu den Strahlenschäden führt über 
viele Zwischenschritte, die bei höheren Lebewesen noch unbe¬ 
kannt sind, aber derzeit intensiv erforscht werden. Die Strah- 
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lung wirkt sich verschieden aus, wenn sie von außen auf den 
Körper trifft oder im Körperinneren aus inkorporierten Strah¬ 
lern abgegeben wird. Von außen wirken die y-Strahlen am 
stärksten, da sie am durchdringendsten sind. Von innen sind 
die a-Strahlen am gefährlichsten, da sie in unmittelbarer Umge¬ 
bung ihrer Entstehung zahlreiche Moleküle zerstören. Dabei 
werden so viele nahe beisammenliegende Zellen geschädigt, 
dass die körpereigenen Reparaturmechanismen nicht mehr aus¬ 
reichen. 


Kernenergie 

Bei Kernreaktionen treten Massenverluste auf. Die verschwun¬ 
dene Masse wird in Form von Wärmeenergie abgegeben. Dies 
ermöglicht, mit kontrollierter Kernspaltung von Uran-235 
(oder anderen schweren Atomkernen) Kraftwerke zu betreiben. 
Eine von mehreren Möglichkeiten der Uranspaltung ist fol¬ 
gende: 

23 9 5 2 U + Jn —♦ !?Kr + 14 5 4 6 Ba + 3 Jn + A W 

Wegen zahlreicher spektakulärer Zwischenfälle sind Kernkraft¬ 
werke in Misskredit geraten. Trotz hohem Sicherheitsaufwand 
bleibt ein Restrisiko für Unfälle bestehen. Die Fragen der Wie¬ 
deraufbereitung und Endlagerung strahlender Abfälle sind 
nicht geklärt. Wegen der langen Halbwertszeit vieler Nuklide, 
die auf keine Weise zu verändern ist, kann man die Abfälle nicht 
entsorgen. Außerdem sind ungesteuerte Kernkettenreaktionen 
die Grundlage der Atombomben. Mit Kernreaktoren ist immer 
die Möglichkeit zur Herstellung von Atomwaffen verbunden. 

Bei der Kernfusion, der Verschmelzung leichter Atomkerne, 
treten ebenfalls Masseverluste ein, die als Wärmeenergie freige¬ 
setzt werden. Die Sonne wird durch Kernfusion geheizt: 

4}H —* 4 He + 2e + + AW 

Positronen (e + ) sind positiv geladene Elementarteilchen mit der¬ 
selben Ruhemasse und dem Betrag nach gleich großer Ladung 
wie die Elektronen. 

Die Kernfusion konnte bis vor kurzem nur unkontrolliert durch¬ 
geführt werden (Wasserstoffbombe). 1991 gelang erstmals eine 
kontrollierte Kernfusion. Dabei wurde Deuterium mit Tritium 
verschmolzen. Das Experiment fand in einem ringförmigen 
Schlauch vom sogenannten „Tokamak“-Typ statt, in dem ein 
Plasma durch ein Magnetfeld eingeschlossen wird. Der Fusions¬ 
vorgang lief ca. zwei Sekunden lang, wobei eine Temperatur 
von ca. 170 Millionen Grad Celsius erreicht wurde. Gemessen 
werden kann diese Temperatur z. B. durch die Streuung eines 
Laserstrahles am Plasma. 

In dem Experiment wurde noch wesentlich mehr Energie aufge¬ 
wendet, als zurückgewonnen werden konnte. Energie aus dem 


Kernspaltung 



Wärme: 

Treibt die Wärme¬ 
kraftmaschine im 
Kernkraftwerk an 


Wärme 

zum Betrieb einer 
Wärmekraftmaschine 



stoff- 

zufuhr 

ringförmiges 

Plasmagefäß 

(Tokamak) 


55 





Aufbau und Eigenschaften der Materie 



Niels Bohr 

(1885-1962) 


Das Planeten¬ 
modell 

Bohr, 1913 


Energie- 



Weiterentwicklung 
des Atommodells 
mit Kern und 
Hülle (Rutherford) 


Fusionsprozess zu gewinnen, scheint aber nur mehr ein techni¬ 
sches Problem zu sein, das im Laufe der nächsten 50 Jahre lös¬ 
bar ist. 


1.4.4 Atomhülle und Spektren 

Während der Atomkern die Art des Elementes festlegt, 
bestimmt die Atomhülle die chemische Reaktionsfähigkeit. Aus 
diesem Grunde ist sie in der Chemie wichtiger als der Atom¬ 
kern. 

Die Elektronen bilden die Hülle des Atoms: Sie bewegen sich in 
einem Raum, dessen Durchmesser (etwa 10~ w m) ca. 10 000-mal 
größer als jener des Kernes ist. 

Nach Niels Bohr bewegen sich die Elektronen auf genau bere¬ 
chenbaren Bahnen um den Kern wie die Planeten um die Sonne. 
Die Anziehungskraft zwischen dem positiv geladenen Kern und 
den negativ geladenen Elektronen ist gleich der Zentrifugal¬ 
kraft, von der die mit großer Geschwindigkeit kreisenden Elekt¬ 
ronen vom Kern weggezogen werden. 

Mit diesem einfachen Modell konnte Bohr die Eigenschaften des 
Wasserstoffatoms erklären. In der klassischen Physik (die für 
alle makroskopischen Körper gilt) gibt eine bewegte Ladung 
Energie in Form von Strahlung ab. Ein kreisendes Elektron 
müsste daher Energie verlieren und in den Kern stürzen. Das ist 
aber nicht so, denn die Atome sind bekanntlich stabil. Für sein 
Modell machte Bohr daher Annahmen, die der klassischen Phy¬ 
sik widersprechen. 

1. Das Elektron des Wasserstoffatoms kann auf bestimmten 
erlaubten Bahnen kreisen, ohne Strahlung abzugeben. 

2. Das Elektron kann zwischen erlaubten Bahnen springen, 
wobei die Energiedifferenz zwischen den beiden Bahnen in 
Form von Licht abgegeben (oder aufgenommen) wird. 

Mit diesen Annahmen konnte Bohr die Größe des Wasserstoff¬ 
atoms berechnen und die Farben des Lichtes erklären, das eine 
mit Wasserstoff gefüllte Gasentladungslampe aussendet. 


Spektren 

Zerlegt man Sonnenlicht oder das Licht einer Glühfadenlampe 
durch ein Glasprisma, so erhält man ein Spektrum, ein Farb¬ 
band von Rot nach Blau (ähnlich einem Regenbogen). Weißes 
Licht ist also nicht einheitlich. Es besteht aus einer Mischung 
verschiedener Farben. Jede Farbe entspricht einer bestimmten 
Wellenlänge und einem bestimmten Energieinhalt. Rotes Licht 
ist das längstwellige und energieärmste sichtbare Licht. In der 
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Wolfram¬ 

lampe 



Schema eines Spektroskops 


Reihe der Farben Orange, Gelb, Grün, Blau und Violett nehmen 
die Wellenlängen des Lichtes ab und die Energieinhalte zu. 

Zerlegt man das Licht einer Gasentladungsröhre (gefüllt z. B. 
mit Wasserstoff oder Helium) mit dem Prisma (eingebaut in ein 
Gerät, das Spektroskop heißt), so erhält man kein zusammen¬ 
hängendes Farbband (kontinuierliches Spektrum), sondern 
scharf getrennte Farblinien: ein Linienspektrum. 


Bunsen und Kirchhoff zeigten 1859, dass jedes Element cha¬ 
rakteristische Linienspektren besitzt, und begründeten damit 
die Spektralanalyse. Von Metallen erhält man das Spektrum 
durch Verdampfen in einem Lichtbogen. 

Die Spektren wurden, lange bevor der Atombau bekannt war, 
vermessen und für die Analyse verwendet. 

Erst Bohr deutete das Linienspektrum: Elektronen im unbeein¬ 
flussten Atom befinden sich auf den tiefstmöglichen Energieni¬ 
veaus im Grundzustand, das ist jene erlaubte Bahn mit dem 
kleinsten Radius. 


Schema des 
Sonnen- 
Spektrums 


Bezeich- sicht- Wellen- 
nung bare länge 



400 

nm 


Schema der Lage 
der wichtigsten 
Spektrallinien 
verschiedener 
Metalle und des 
Wasserstoffs 


Wird dem Atom Energie zugeführt (durch eine elektrische Entla¬ 
dung, eine heiße Flamme oder Licht), können Elektronen auf 
höhere Energieniveaus gehoben werden, es entsteht ein ange¬ 
regter Zustand (das ist jede erlaubte Bahn mit einem größeren 
Radius). Er ist nur kurze Zeit beständig, danach fällt das Elekt¬ 
ron wieder in den Grundzustand zurück. Dabei wird die Ener¬ 
gie, die bei der Anregung aufgenommen (absorbiert) wurde, in 
Form von Licht abgegeben (emittiert). Da ein bestimmter Ener¬ 
giebetrag (Energiequant) AW = W 2 - W 2 freigesetzt wird, hat das 
Licht eine bestimmte Wellenlänge oder Farbe. 


Je größer der Abstand der Energieniveaus ist, desto energierei¬ 
cher ist das emittierte Licht und desto kleiner ist seine Wellen¬ 
länge: Ultraviolettes LichtTUV) ist energiereich und kurzwellig, 


57 



























Aufbau und Eigenschaften der Materie 


W 


angeregter Zustand 

- t -w 2 


Energie 
absor¬ 
biert . 


| AW 

I 


Crundzustand 



> -w 2 

1 

]AW 

Energie 

■/n/v/'*-* (Licht) 

1 

1 

emittiert 


r _W, 


Absorption und 
Emission von Licht 
bei Elektronen¬ 
übergängen 


1924 

Wellennatur 
der Elektronen 



1926-1927 wellen¬ 
mechanisches 
Atommodell 



Erwin 

Schrödinger 

(1887-1961) 


das sichtbare Licht hat mittlere Energieinhalte und Wellenlän¬ 
gen zwischen 400 und 700 nm, infrarotes Licht (IR) ist energie¬ 
arm und langwellig. Da bei jedem Element nur ganz bestimmte 
Energiedifferenzen AW zwischen den Elektronenschalen Vor¬ 
kommen, emittiert jedes Element Licht ganz bestimmter Farbe. 
Metallsalze verleihen daher einer Bunsenbrennerflamme cha¬ 
rakteristische Flammenfärbungen (Gelb für Natrium, Rot für 
Lithium, Blau für Cäsium und Grün für Barium), die auch in Feu¬ 
erwerkskörpern verwendet werden. 

Emissionsspektren entstehen, wenn angeregte Atome in den 
Grundzustand zurückkehren und dabei Lichtquanten einer 
bestimmten Energie abgeben. 

Absorptionsspektren entstehen, wenn Atome aus dem ein¬ 
gestrahlten Licht Quanten aufnehmen, um in den angeregten 
Zustand überzugehen. Es wird dabei die Farbe geschwächt, 
deren Energie zur Anregung geeignet ist. Emission und Absorp¬ 
tion eines Elementes entsprechen einander, sie haben dieselbe 
Wellenlänge. 

Spektren dienen zur Analyse von Stoffen und zur Untersu¬ 
chung des Feinbaus der Atome. 

Aus den Spektren kann man die Lage der Energieniveaus, also 
den Schalenaufbau der Elektronenhülle in einem Atom entneh¬ 
men. 


Elektronenschalen - Energieniveaus 

Durch die Berücksichtigung der Quantentheorie zeigte Bohr 
einen Weg zum Verständnis des Atombaus. Seine Berechnungen 
lassen sich aber auf größere Atome nicht anwenden, da die 
Bewegung der Elektronen nicht exakt erfassbar ist. Ein leis¬ 
tungsfähigeres Atommodell wurde in den Jahren 1924-1927 
aus den Vorstellungen von de Broglie, Schrödinger und Heisen¬ 
berg entwickelt. Louis de Broglie zeigte, dass Elektronen 
nicht nur Teilchen sind, sondern auch stehende Wellen um den 
Atomkern bilden. Erwin Schrödinger konnte die stabilen 
Energiezustände eines Atoms berechnen, die Bohr nur ange¬ 
nommen hatte. Die neue Theorie zeigte, dass die Bewegung der 
Elektronen nicht exakt erfassbar ist. Werner Heisenberg 
widerlegte mit seiner Unschärferelation die vereinfachte Dar¬ 
stellung vom Atom als Miniaturplanetensystem. Man kann für 
die Elektronen nur eine Aufenthaltswahrscheinlichkeit in 
bestimmten zwiebelförmigen Schalen angeben. Ein Atom kann 
höchstens sieben Schalen haben, die von innen nach außen mit 
den f ahlen n = 1 bis 7 (Hauptquantenzahl) oder den Großbuch¬ 
staben K, L, M, N, O, P, Q bezeichnet werden. Die sieben Schalen 
entsprechen sieben Energieniveaus. Je weiter vom Kern eine 
Schale entfernt ist, desto größer ist ihre Energie und desto mehr 
Elektronen haben in ihr Platz. Die Schalen rücken nach außen 
hin enger zusammen, d.h., die Energieunterschiede zwischen 
den Schalen werden geringer. 
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Orbitalmodell des Atoms 

Genaue Messungen haben ergeben, dass die Schalen in „Unter¬ 
schalen“ aufgespalten sind, die aus Ladungswolken unter¬ 
schiedlicher Elektronendichte bestehen. 

Jede Schale kann höchstens n Unterschalen enthalten, wobei 
die höchstmögliche Zahl von Unterschalen auf vier begrenzt ist. 

Die Ladungswolken können nach Schrödinger mathematisch 
durch Orbitale beschrieben werden. 

Orbitale sind Räume, in denen die Elektronen mit größter 
Wahrscheinlichkeit anzutreffen sind. Orbitale sind unscharf be¬ 
grenzt. 

Es gibt verschiedene Orbitale, die mit den Buchstaben s, p, d 
und f bezeichnet werden. Die Orbitale werden aus der genauen 
Untersuchung von Spektren abgeleitet. Ihre Bezeichnung ent¬ 
spricht den Eigenschaften von Spektrallinien: s-Orbitale (s für 
sharp), p-Orbitale (p für principal), d-Orbitale (d für diffuse) und 
f-Orbitale (f für fundamental). Eine Schale kann ein s-Orbital, 
drei p-Orbitale, fünf d-Orbitale und s iebe n f-Orbitale enthalten. 
Üieräumliche Form der Orbitale ist bekannt und vor allem bei s- 
und p-Orbitalen einfach darzustellen. s-Orbitale sind kugelför¬ 
mig. p-Orbitale sind hantelförmig. Die Geometrie der Orbitale 
bestimmt die dreidimensionale Anordnung der Atome in den 
Molekülen. 

Nach dem von Wolfgang Pauli entdeckten Pauliprinzip kann 
ein Orbital nicht von mehr als zwei Elektronen besetzt werden. 

Diese beiden Elektronen haben entgegengesetzten Spin (Dreh¬ 
sinn). Zuerst werden die energiearmsten Orbitale besetzt. Erst 


Eine Schale kann 
maximal 2 n 2 
Elektronen enthal¬ 
ten. 



Wolf gang Pauli 


(1900-1958) 


Jedes Orbital 
kann maximal 
zwei Elektronen 
aufnehmen. 
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Räumlicher Bau 
der Orbitale 



s-Orbitale: 

kugelsymmetrisch 



d^ v 

7p 


p-Orbitale: 

hantelförmig 


nachdem alle energiegleichen Orbitale einfach besetzt worden 
sind, erfolgt die Doppelbesetzung. Nach diesem Aufbauprin- 
zip kann man für jedes Element die Elektronenverteilung im 
Grundzustand angeben. Im Kohlenstoffatom sind die sechs 
Elektronen z.B. so verteilt: zwei Elektronen im s-Orbital der 
ersten Schale (1 s), zwei Elektronen im s-Orbital der zweiten 
Schale (2 s) und je ein Elektron in zwei der drei p-Orbitale der 
zweiten Schale (2 p). Kurzbezeichnung: 1 s 2 2 s 2 2 p 2 . 


Energie 


N 


n=4 


4f 

4d 

4p 

3d 

4s 


□ 


M 




L n=2 



mn 

E3 


Als Beispiel ist 
die Besetzung 
der Orbitale für 
Kohlenstoff gezeigt. 

Jedes Kästchen 
entspricht einem 
Orbital. Jeder Pfeil 
entspricht einem 
Elektron mit 
Richtung des Spins. 
Dritte und vierte 
Schale überlappen 
(4s ist tiefer als 3d). 


n=l 


Schalen Unterschalen 
• Elektron 


EU 

s p d 

Orbitale ( t Elektron) 


f 


s. 

0 , 


'WxCOl - 

1 , 1 . 




Der Schalenaufbau der Atome mit der Darstellung 
der Energieniveaus und der Orbitale 
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Valenzelektronen 

Elektronen der äußersten Schale eines Atoms nennt man 
Valenzelektronen. In der Abbildung ist der Aufbau der ersten 
vier Elemente dargestellt. Die Valenzelektronen sind rot einge¬ 
zeichnet: Wasserstoff und Lithium haben je eines, Helium und 
Beryllium je zwei. Die Verteilung auf den Schalen wird durch die 
abgekürzte Schreibweise angegeben. Die große Zahl bezeichnet 
die Schale, der Buchstabe die Orbitalart und die kleine, hochge¬ 
stellte Zahl die Anzahl der Elektronen in diesen Orbitalen. In der 
Randspalte ist der Aufbau von sieben weiteren Elementen dar¬ 
gestellt. Die Zahl der Valenzelektronen steigt bis auf acht (Neon) 
und beginnt in der dritten Schale wieder mit eins (Natrium). 
Diese Anzahl der Valenzelektronen beeinflusst das chemische 
Verhalten eines Elementes maßgebend. Die Vorsilbe „Valenz“ 
zeigt, dass die Elektronen Bindungen (Valenzen) ausbilden kön¬ 
nen, während die Elektronen der inneren Schalen und der Kern 
an der Verbindungsbildung wenig beteiligt sind. 


w 

s P 


|—| 111 2. Schale 


. E 1. Schale 


Wasserstoff ls 1 


W 

s P 


ppj 1—1—1—1 2. Schale 


ES 1. Schale 


W 

s P 


□ 

J 2. Schale 


E 

1. Schale 

Helium ls 2 

W 

s P 


E 

2. Schale 


E 

1. Schale 


Lithium 1 s 2 2s 1 


Beryllium ls 2 2s 2 


Besetzung der Schalen und Orbitale einiger Elemente 


B 

El E iti i i 

ls 2 2s 2 2p 1 

C 

E E rmn 

ls 2 2s 2 2p 2 

N 

E E itititi 

ls 2 2s 2 2p 3 

O 

E E ETTTl 

ls 2 2s 2 2p 4 

F 

E E Etirn 

ls 2 2s 2 2p 5 

Ne 

E E EtlE 

ls 2 2s 2 2p 6 

Na 

El El EEEl Q] 

ls 2 2s 2 2p 6 3s 1 
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aggShf 1.4.5 Übungen 


1. a) Hat ein Neutron oder ein Elektron die größere Masse? 

b) Wer trägt die höhere Ladung? 

c) Wie wird die Ladung der Protonen in einem neutralen Atom ausgeglichen? 

d) Wo befinden sich im Atom die Protonen und wo befindet sich die kompensie¬ 
rende Ladung? 

2. Welche Teilchen wurden in den Katodenstrahlen entdeckt? Nennen Sie prakti¬ 
sche Anwendungen der Katodenstrahlen. 

3. Wenn der Durchmesser eines Atomkerns auf I mm vergrößert wird, welchen 
Durchmesser hat das Atom bei gleicher Vergrößerung? 

4. Durch welche Aussage über die Atomhülle hat Niels Bohr das rutherfordsche 
Atommodell erweitert? 

5. Erklären Sie, warum f H eine größere Masse als \He hat. Wie kann man diese 
Behauptung prüfen? 

6. Welche der folgenden Aussagen sind richtig? 

a) Atomkerne enthalten als Bausteine Protonen, Neutronen und Elektronen. 

b) Die Masse eine Elektrons ist kleiner als die Masse eines Protons. 

c) Die Massenzahl ist gleich der Zahl der Protonen. 

d) Isotope eines Elementes unterscheiden sich in der Zahl der Neutronen. 

7. Ergänzen Sie die fehlenden Eintragungen in folgender Tabelle: 





' 5 7 n 


235 II 

92 U 

Protonenzahl 




8 


Elektronenzahl 


1 




Neutronenzahl 


2 


8 


Massenzahl 


3 




Ordnungszahl 

1 


7 




8. Geben Sie die Zusammensetzung des Kerns von drei Sauerstoffisotopen an. 

9. Welches Atom oder Ion besitzt nicht die Elektronenanordnung ls 2 2s 2 2p 6 ? 

a) 6 C 4 b) 8 0~ 2 c) 9 F d) 10 Ne e) n Na + 

10. Welches von den angegebenen Atomen hat in seiner Valenzschale einfach 
besetzte Orbitale? 

a) 8 0 b) 2 He c) 4 Be d) 10 Ne e) 12 Mg 

11. Welche Elektronenanordnung hat das Element mit der Ordnungszahl 22? 

a) ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d ] 4p ] 

b) 1s 2 2s 2 2p 6 3 s 2 3p 6 4 s 2 3d 2 

c) 1s 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 4p 2 

d) ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 5s 2 

e) ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 4p ] 5s ] 

12. Wie viele Elektronen haben in der dritten bzw. in der fünften Schale Platz 
(Rechengang angeben)? 

13. Welche der folgenden Atomorbitale existieren? 

7 s, I p, 5d, 2d, 4f 
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14. 


15 . 


Viele Elemente zeigen eine charakteristische Flammenfärbung. Wodurch wird 
sie verursacht? 

a) Durch radioaktive Vorgänge im Atomkern. 

b) Durch Heben eines Elektrons auf eine höhere Schale. 

c) Durch Aussenden eines Elektrons. 

d) Durch Fallen eines Elektrons auf eine tiefere Schale. 

Welche Elektronenübergänge gehören zu den angegebenen Spektralfarben? 


Violett 

Grün 

Orange 

Rot 


W 


d 



I 


a 



b 

c 


Uv*2e j/Ocß^~> 


16. Geben Sie drei Beispiele von Größen an, die in der makroskopischen Welt „quan- 
tisiert " Vorkommen. 

17. Warum erscheinen im Absorptions- und Emissionsspektrum eines Elementes 
dieselben Linien? 

18. Warum emittieren glühende Festkörper ein kontinuierliches Spektrum und 
Gase ein Linienspektrum? 

19. Erklären Sie folgende Begriffe: 

a) Elementarladung b) Schale c) Orbital 


? 
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Dmitri I. 
Mendelejew 

(1834-1907) 



Lothar Meyer 

(1830-1895) 


1.5 Periodensystem der Elemente (PSE) 


Dmitri I. Mendelejew und Lothar Meyer ordneten 1869 die 
damals bekannten Elemente (etwa 60) nach ihren „Atomgewich¬ 
ten“ und stellten fest, dass nach gewissen Perioden immer Ele¬ 
mente mit ähnlichen Eigenschaften auftraten. Heute weiß man, 
dass diese experimentell beobachtete Periodizität auf dem Bau 
der Atome beruht. 


1.5.1 Perioden and Gruppen 

Die Elemente sind im Periodensystem der Elemente (PSE) 
nach steigenden Anzahl der Protonen im Kern (= Kernladungs¬ 
zahl) geordnet. 

Die Zahl der Elektronen ist bei jedem Element gleich seiner 
Kernladungszahl. Die Elektronen sind nach dem Aufbauprinzip 
(vgl. 1.4.4 Orbitalmodell) auf die energieärmsten Orbitale ver¬ 
teilt. Aus der Elektronenbelegung der Orbitale sind Eigenschaf¬ 
ten der Elemente, wie chemisches Verhalten, Größe der Atome 
usw., ablesbar. Daher ist das PSE ein „Schlüssel der Chemie“. Ent¬ 
sprechend den sieben Elektronenschalen K bis Q. (Energie¬ 
niveaus) gibt es sieben Perioden (waagerechte Zeilen von 1 
bis 7). 


Die Elemente einer Periode weisen die gleiche Zahl von Elektro¬ 
nenschalen auf. 

Entsprechend der Anzahl der Valenzelektronen unterscheidet 
man Gruppen (senkrechte Spalten). Elemente mit analogem 
Aufbau und gleich vielen Valenzelektronen stehen untereinan¬ 
der. Sie haben ähnliche chemische Eigenschaften. 

Die Elemente einer Gruppe besitzen die gleiche Zahl von Valenz¬ 
elektronen. 


Bei den Elementen der Hauptgruppen (Spalten I bis VIII) hal¬ 
ten sich die Valenzelektronen in s- und p-Orbitalen auf, die 
zusammen acht Elektronen aufnehmen können. 

Die Hauptgruppennummer gibt die Zahl der Valenzelektronen 


Das PSE wider¬ 
spiegelt die Vertei¬ 
lung der Elektro¬ 
nen auf den Scha¬ 
len der Atome. 


Bei den Elementen der Nebengruppen (auch Übergangsme¬ 
talle genannt) werden die d-Orbitale der zweitäußersten Schale 
aufgefüllt. Diese d-Elektronen können ebenso wie die s-Elekt- 
ronen der äußersten Schalen Valenzelektronen sein. Haupt- und 
Nebengruppen werden nach einem Vorschlag der IUPAC (Inter¬ 
national Union of Pure and Applied Chemistry) von 1 bis 18 
nummeriert. Bei den Elementen der Lanthanoide und Acti- 
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noide (auch „innere“ Übergangsmetalle genannt) werden 
f-Orbitale der drittäußersten Schale aufgefüllt. 

Ein Schema des vollständigen PSE zeigt die Einteilung in Blöcke: 

Die Hauptgruppen bilden s- und p-Block, die Übergangsmetalle 
den d-Block und die inneren Übergangsmetalle den f-Block. Aus 
dem Schema kann man die Reihenfolge, in der die Orbitale auf¬ 
gefüllt werden, entnehmen (strichlierte Pfeile). Bei der Beset¬ 
zung der d- und f-Orbitale treten kleine Unregelmäßigkeiten 
auf. 


Orbitalfüllschema des Periodensystems der Elemente 


I 

II 

«- Hauptgruppennummer -► 

III 

IV 

V 

VI 

VII 

VIII 


1 2 Cruppennummern nach IUPAC 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 15 16 17 18 


Periode 



s-Block f-Block d-Block p-Block 

Haupt- Lanthanoide und Actinoide Nebengruppen Haupt¬ 
gruppen innere Übergangsmetalle Übergangsmetalle gruppen 


/. Periode enthält 2 Elemente, da in der 1. Schale nur 2 Elektronen Platz haben. 
2. bis 6. Periode: Die äußerste Schale kann höchstens 8 Elektronen aufnehmen. 

Das PSE wurde aus den Eigenschaften der Elemente abgeleitet, 
zunächst ohne Kenntnis des Atombaus. Die Erklärung des Sys¬ 
tems durch das Schalenmodell der Atome zeigt, wie experimen¬ 
telle Erfahrungen durch eine später entwickelte Theorie mit 
Hilfe von Modellvorstellungen verstanden werden können. 

Aus der Stellung im PSE kann man verschiedene Eigenschaften 
der Elemente (z.B. Metall- oder Nichtmetallcharakter, Atom¬ 
größe, Art der Ionen, Elektronegativität usw.) ablesen. Es ist das 
wichtigste Hilfsmittel, um einen Überblick über die Vielfalt der 
Elemente zu bekommen. 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Der Zusammenhang zwischen Atombau und Anordnung der 
Elemente im PSE geht aus der Darstellung der Elektronenvertei¬ 
lung im Grundzustand der ersten 18 Elemente hervor. Perioden 
und Hauptgruppen sind angegeben. 


I 

II 

III 

IV 

V 

VI 

VII 

VIII 


1 1 1 1 1 

Orbitalkästchenschema der 1. bis 3. Periode 
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1. Periode 


L-Schale 

K-Schale 

2 Periode 

M-Schale 

L-Schale 

K-Schale 

3. Periode 


Elektronenverteilung im Grundzustand der Elemente Wasserstoff bis Argon. 
Die Besetzung der Schalen ist die Grundlage des Periodensystems der Elemente. 
































































Periodensystem der Elemente (PSE) 


1.5.2 Hauptgruppen 

In der Kurzform des PSE sind die Hauptgruppen zusammenge¬ 
stellt: 


Periode 

Hauptgruppen 













I 

II 



III 

IV 

V 

VI 

VII 

VIII 


1,00 









4,00 

1 

H 









He 

K-Schale 

l 









2 


6,94 

9,01 



10,81 

12,01 

14,01 

16,00 

19,00 

20,18 

2 

Li 

Be 



B 

c 

N 

o 

F 

Ne 

L-Schale 

3 

4 



5 

6 

7 

8 

9 

10 


22,99 

24,31 



26,98 

28,09 

30,97 

32,06 

35,45 

39,95 

3 

Na 

Mg 



AI 

Si 

P 

s 

CI 

Ar 

M-Schale 

11 

12 



13 

14 

15 

16 

17 

18 


39,10 

40,08 



69,72 

72,59 

74,92 

78,96 

79,90 

83,80 

4 

K 

Ca 

Y 

Ga 

Ge 

As 

Se 

Br 

Kr 

N-Schale 

19 

20 

1 

1 


31 

32 

33 

34 

35 

36 


85,47 

87,62 

Y 

1 14,82 

1 18,69 

121,75 

127,60 

126,90 

131,30 

5 

Rb 

Sr 

1 


In 

Sn 

Sb 

Te 

| 

Xe 

O-Schale 

37 

38 

1 

V 

49 

50 

51 

52 

53 

54 


132,91 

137,33 

1 


204,37 

207,19 

208,98 

(209) 

(210) 

(222) 

6 

Cs 

Ba 

1 


TI 

Pb 

Bi 

Po 

At 

Rn 

P-Schale 

55 

56 

Y 

1 

81 

82 

83 

84 

85 

86 j 


(223) 

(226) 

1 








7 

Fr 

Ra 

Y 

M( 

italle 

Hai 

bmetalle 

1 Nie 

htmetalle 

Q-Schale 

87 

88 

1 

-J 

_ 


| _ 


1_ 


1_ 


Y 

Nebengruppen, Lanthanoide, Actinoide 


Das PSE enthält: 

A .... mittlere Atommasse 
E .... Elementsymbol 
Z .... Ordnungszahl 


Bei radioaktiven Elementen 
ist in Klammern die 
Massenzahl des längstlebigen 
Isotops angegeben 


Den Hauptgruppen wurden folgende Namen gegeben: 

I Wasserstoff und Alkalimetalle 

II Erdalkalimetalle 

III Erdmetalle 

IV Kohlenstoffgruppe 

V Stickstoffgruppe 

VI Chalkogene (Gesteinsbildner) 

VII Halogene (Salzbildner) 

VIII Edelgase 

Aus dem Atombau lassen sich einige Eigenschaften der Ele¬ 
mente ableiten. 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Magnesium und 
Natrium erreichen 
die Elektronen¬ 
schale des Neons 
durch Elektronen¬ 
abgabe 





Fluor und Sauer¬ 
stoff erreichen 
die Elektronen¬ 
schale des Neons 
durch Elektronen¬ 
aufnahme 


Elemente mit acht Valenzelektronen (zwei beim Helium) sind 
chemisch besonders stabil, sie heißen wegen ihrer Reaktions¬ 
trägheit Edelgase. 

Elemente, die nicht acht Valenzelektronen besitzen, haben das 
Bestreben, eine Achterschale („Edelgaskonfiguration“) auszubil¬ 
den. 

Elemente mit wenigen Valenzelektronen geben daher die Elekt¬ 
ronen der äußersten Schale ab. Die freigelegte Schale hat dann 
Edelgaskonfiguration. Die neutralen Atome wandeln sich dabei 
in positiv geladene Teilchen, die Kationen, um. Aus Na, Mg 
und Al wird Na + , Mg 2+ und Al 3+ , die alle die Achterschale von 
Neon besitzen. Diese Elemente, die Kationen bilden, sind 
Metalle, sie stehen links im PSE. 

Für Elemente mit vielen Valenzelektronen ist es energetisch 
günstiger, durch Aufnahme weiterer Elektronen die Edelgaskon¬ 
figuration zu erreichen. Die neutralen Atome erhalten dadurch 
eine negative Ladung und werden zu Anionen. Aus F und O 
werden auf diese Weise F~ und O 2- , die wieder beide die Achter¬ 
schale von Neon besitzen. Diese Elemente heißen Nichtme¬ 
talle, sie stehen rechts im PSE. Auf der Diagonalen von links 
oben nach rechts unten stehen die Halbmetalle, aus denen 
Halbleiter gemacht werden können. Die Trennung zwischen 
Metallen, Halbmetallen und Nichtmetallen ist nicht scharf. Von 
verschiedenen Modifikationen (Erscheinungsformen) eines Ele¬ 
mentes kann eine metallähnlich, die andere nicht metallähnlich 
sein (z. B. bei C oder Sn). 

Die Größe der Atome ändert sich im PSE gesetzmäßig. Inner¬ 
halb einer Gruppe werden die Atome von oben nach unten grö¬ 
ßer, da die Zahl der Elektronenschalen zunimmt. Innerhalb 
einer Periode werden die Atome von der I. zur VII. Hauptgruppe 
kleiner, da die Anziehungskräfte zwischen Kern und Elektro¬ 
nenhülle nach dem coulombschen Gesetz immer stärker wer¬ 
den. 

Kationen sind kleiner als die entsprechenden neutralen 
Atome, weil sie Elektronen aus ihrer Hülle abgegeben haben. 

Anionen sind größer als die entsprechenden neutralen Atome, 
da sie Elektronen in ihre Hülle aufgenommen haben. 
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Elektronegativität und Wertigkeit 

Metallatome halten ihre Valenzelektronen nur wenig fest, Nicht¬ 
metallatome dagegen ziehen ihre Elektronen sehr stark an. 

Linus Pauling führte daher den Begriff der Elektronegativität 
ein. 

Die Elektronegativität (EN) ist ein Maß für das Bestreben der 
Atome innerhalb einer Verbindung, Elektronen an sich zu zie¬ 
hen. 

Die EN ist umso größer, je kleiner ein Atom ist, da die Elektronen 
bei kleinerem Abstand vom Kern stärker angezogen werden. 
Daher nimmt die EN in den Gruppen von unten nach oben zu 
und in den Perioden steigt sie von links nach rechts. Fluor hat 
die höchste, Cäsium die niedrigste EN: 


I 

II 

III 

IV 

V 

VI 

VII 

H 

2,1 


Li 

Be 

B 

c 

N 

o 
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1,0 
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Mg 

AI 

Si 

P 

s 
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Ca 
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Ge 

As 
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0,8 

1,0 
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2,0 

2,4 

2,8 

Rb 

Sr 

In 

Sn 

Sb 

Te 

| 

0,8 

1,0 

1,7 

1,8 

1,9 

2,1 

2,4 

Cs 

Ba 

TI 

Pb 

Bi 

Po 

At 

0,7 

0,9 

1,8 

1,8 

1,9 

2,0 

2,2 

Fr 

Ra 






0,7 
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Elektronegativität der Hauptgruppenelemente 


Während die EN eine Zahl ist, die nicht unmittelbar gemessen 
werden kann, ist die Ionisierungsenergie direkt messbar 
und auch physikalisch klarer definiert. Sie läuft der EN parallel. 

Die Ionisier ungsenergie ist diejenige Energie, die zur Abspal¬ 
tung eines Elektrons aus einem neutralen Atom nötig ist. 


zunehmende 
Größe der Atome 

< - 




Linus Pauling 

(1901-1994) 


zunehmende EN 

_w 


lonisierungsenergie 


's 

\ ^ Nichtmetalle 

\ 

\ 

\ 

\ 

Metalle N, \ 


Während die EN für Edelgase nicht anwendbar ist, da Edelgase 
kaum Verbindungen bilden, ist die Ionisierungsenergie der 
Edelgase besonders hoch. Das zeigt die Stabilität der Edelgas¬ 
konfiguration. Der Begriff „Wertigkeit“ hat verschiedene Bedeu¬ 
tung. 

Die stöchiometrische Wertigkeit ist die Zahl der Wasserstoff¬ 
atome, die ein Element binden oder in einer Verbindung ersetzen 
kann. 


Stöchiometri¬ 
sche Wertigkeit 

4 _ C 

3 B N 
2 Be O 

1 Li F 
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Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Neue Element¬ 
namen 

[IUPAC 1997] 
bis Element 109 

104 Rutherfordium Rf 

105 Dubnium Db 

106 Seaborgium Sg 

107 Bohrium Bh 

108 Hassium Hs 

109 Meitnerium Mt 


Sie entspricht bei den Metallen der Zahl der Valenzelektronen 
und bei den Nichtmetallen der Zahl der Elektronen, die zur Edel¬ 
gaskonfiguration fehlen. 

Wichtiger ist die Oxidationszahl (vgl. 2.3 Oxidation und 
Reduktion), die allgemeiner anwendbar ist als die Wertigkeit. 


1.5.3 Nebengruppen 

Durch Einfügen der Nebengruppen in die Kurzform des PSE 
erhält man das vollständige Periodensystem. In der vierten Peri¬ 
ode des Kurzperiodensystems folgt auf Calcium mit der Ord¬ 
nungszahl 20 Gallium mit der Ordnungszahl 31. Die fehlenden 
zehn Elemente gehören zum Block der Übergangsmetalle. Bei 
diesen werden innere unvollständige Schalen (die d- oder 
f-Orbitale) aufgefüllt, während die äußerste Schale unverändert 
bleibt. Da bei Calcium das 4s-Orbital voll besetzt ist, werden, 
beginnend mit Scandium, die fünf d-Orbitale der dritten Schale 
aufgefüllt, in denen höchstens zehn Elektronen Platz haben. Es 
folgen die zehn Übergangsmetalle Scandium bis Zink. 

In ähnlicher Weise werden nach Strontium, bei dem das 5s-Orbi- 
tal zwei Elektronen enthält, beginnend mit Yttrium, die 4d-Orbi- 
tale bis zum Cadmium mit zehn Elektronen gefüllt. Nach 
Barium mit zwei 6s-Elektronen werden zunächst in der Reihe 
der „Lanthanoide“ die sieben 4f-Orbitale mit insgesamt 14 Elekt¬ 
ronen (Lanthan bis Ytterbium) und dann die 5d-Orbitale mit 
zehn Elektronen aufgefüllt (Lutetium bis Quecksilber). Die Ele¬ 
mente Scandium, Yttrium und Lutetium werden zusammen mit 
den Lanthanoiden als „seltene Erden“ bezeichnet. 

Nach Radium mit zwei 7s-Elektronen folgt die Reihe der „Acti- 
noide“, in der die sieben 5f-Orbitale mit insgesamt 14 Elektro¬ 
nen aufgefüllt werden (Actinium bis Nobelium). Ab Ordnungs¬ 
zahl 95 (Americium) können die Elemente nur mehr künstlich 
durch Fusion (Verschmelzung) leichterer Atomkerne hergestellt 
werden. Ab Element 110 gibt es keine international festgelegten 
Trivialnamen mehr. Diese Elemente werden vorläufig mit dem 
Symbol Un und den Zusätzen n, u (Namen: Ununnilium, Ununu- 
nium) bezeichnet. Von den Elementen 43 (Technetium), 61 (Pro¬ 
methium) und allen Elementen ab Ordnungszahl 84 gibt es nur 
radioaktive Isotope. 

Während sich die Hauptgruppenelemente in ihren Eigenschaf¬ 
ten sehr stark unterscheiden, sind die Unterschiede zwischen 
Nebengruppenelementen kleiner. Der Grund ist, dass d-Orbitale 
weniger exponiert sind und daher Unterschiede in deren Beset¬ 
zung nach außen weniger wirken. Zum d-Block gehören die 
wichtigen Edelmetalle, Buntmetalle und Eisen. 

Alle Nebengruppenelemente sind Metalle. 
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Sie bilden häufig Ionen verschiedener Ladungszahl (z.B. Fe 2+ , 
Fe 3+ oder Cu + , Cu 2+ usw.), weil auch Elektronen aus der zweitäu¬ 
ßersten Schale Valenzelektronen sein können. Die Ionen der 
Nebengruppenelemente bilden häufig farbige Verbindungen 
(z. B. Fe 2+ grünlich, Fe 3+ braun, Cu 2+ blau usw.). Ionen der Haupt¬ 
gruppenelemente besitzen dagegen meist nur eine Ladungs¬ 
zahl (z. B. Na + , Mg 2+ , Al 3+ usw.) und bilden farblose Salze. Der 
Grund ist, dass bei den Nebengruppenelementen mehr Möglich¬ 
keiten für Elektronenübergänge zwischen den Energieniveaus 
bestehen und daher auch solche auftreten, deren Energiediffe¬ 
renz AVE dem sichtbaren Spektrum entspricht (vgl. 1.4.4 Spekt¬ 
ren). 

Da f-Orbitale noch mehr als d-Orbitale im Atom verborgen sind, 
verhalten sich Lanthanoide und Actinoide untereinander beson¬ 
ders ähnlich. Manche seltenen Erden lassen sich sehr schwer 
voneinander trennen. Der Österreicher Carl Auer von Wels¬ 
bach entwickelte dafür Trennmethoden. 



Carl Auer von 
Welsbach 

(1858-1929) 



7.5.4 Übungen 


Schreiben Sie mit Hilfe von Reaktionsgleichungen an, welche Ionen aus den 
neutralen Atomen Mg, AI, F, O bevorzugt entstehen. Geben Sie dabei die Valenz¬ 
elektronen der neutralen Atome als Punkte an (Beispiel: Na' -> Na + + e~). 

2. Geben Sie bei den folgenden Elementpaaren an, welches Atom jeweils größer 
ist: Na, AI; N, F; Sr, Mg; CI, Br; Na, Li. 

3. Erklären Sie, wie sich die Elektronegativität innerhalb derselben Periode bzw. 
innerhalb derselben Hauptgruppe ändert. 

4. Ordnen Sie folgende Elemente nach zunehmender erster Ionisierungsenergie: 
AI, CI, Na, Ne. 

5. Stellen Sie eine Liste auf für die Anordnung der Elektronen auf der ersten, zwei¬ 
ten, dritten und vierten Schale bei folgenden Elementen: Ca, S, Si. 

6. Warum ist Aluminium metallischer als Bor, obwohl ihre äußeren Elektronen¬ 
schalen die gleiche Struktur haben? 

7. Das Ordnungsprinzip im PSE ist (richtige Lösung auswählen): 

a) die Neutronenzahl, 

b) die Protonenzahl, 

c) die Atommasse, 

d) die Reaktionsfähigkeit der Atome. 

8. Das Kennzeichen der Elemente derselben Hauptgruppe des PSE ist 

a) zunehmende Reaktionsfähigkeit, 

b) zunehmende Elektronenzahl auf der vorletzten Schale, 

c) gleiche Elektronenzahl auf der äußersten Schale, 

d) gleicher Aggregatzustand bei Zimmertemperatur. 

9. Warum wissen wir sicher, dass nicht eine ganze Elementgruppe im PSE unent- 
deckt geblieben ist? 

10. Stellen Sie eine Liste auf für die Anordnung der Elektronen auf den einzelnen 
Schalen bei den Elementen Sn, Br, Pb. 
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11. Diskutieren Sie, warum Mendelejew die Eigenschaften des Elementes Germa¬ 
nium (er nannte es Ekasilicium), das noch nicht entdeckt worden war, mit über¬ 
raschender Genauigkeit Voraussagen konnte. 

12. Warum ist die EN des Bors derjenigen des Siliciums näher als der des Alumini¬ 
ums? Welches Element der dritten Periode hat die gleiche EN wie Beryllium und 
warum? 

13. Welche Orbitale werden beim Aufbau der Hauptgruppenelemente gefüllt, wel¬ 
che beim Aufbau der Nebengruppenelemente? 

14. Geben Sie die Anordnung der Valenzelektronen folgender Elemente mit Hilfe 
des PSE in einem Orbi talkä stchenschema an. 

Mg: 1 s □ 2 s □ 2 p I N I 3 s □ 

CI: 1s □ 2sU 2p mi 3 sP 3p[ JJJ 
Sb: Kryptonschale 4 d ll l lll 5 s □ 5 p I N I 
1 5. Geben Sie mit Hilfe des PSE die Atome an, die (im Grundzustand) folgende Elekt¬ 
ronenanordnung in der Valenzschale besitzen: 

5s 2 5p 2 ... 5s 2 5p 5 ... 3d 5 4s 2 ... 

16. Sagen Sie aufgrund der Gesetzmäßigkeiten des PSE für das Element mit der 
Ordnungszahl 108 voraus: 

a) Ist es ein Haupt- oder Nebengruppenelement? 

b) Wie ist die Orbitalbesetzung der letzten und vorletzten Schale? 

c) Ist es ein Metall oder ein Nichtmetall? 

d) Mit welchen Elementen besteht Ähnlichkeit? 

17. Welches neutrale Atom, welches negative Ion und welche zwei positiven Ionen 
haben dieselbe Anordnung der Elektronen in den einzelnen Schalen (man 
nennt diese verschiedenen Teilchen „isoelektronisch“) wie das Chloridion? 

18. Suchen Sie aus dem PSE Abweichungen von der Anordnung nach steigender 
Atommasse heraus und diskutieren Sie darüber. 
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1.6 Chemische Bindung - 
Strukturen der Materie 

Mit Kenntnis des Aufbaues der Atome kann nun erklärt werden, 
warum Atome miteinander reagieren, welche Bindungen sich 
ausbilden und wie die Struktur der Materie mit beobachtbaren 
Eigenschaften der Stoffe zusammenhängt. 

Atome haben das Bestreben, einen möglichst energiearmen Zu¬ 
stand einzunehmen. 

Dies ist die Ursache für die Ausbildung chemischer Bindungen. 
Die Atome erreichen durch diese Bindungen die besonders 
energiearme und daher stabile Elektronenanordnung von Edel¬ 
gasen, d. h. meistens acht (oder zwei) Elektronen in der äußers¬ 
ten Schale. 

Die Oktettregel sagt, dass alle Atome nach einer stabilen Ach¬ 
terschale, der Edelgaskonfiguration, streben. 

Diese Regel gilt meist für Elemente der zweiten Periode und 
häufig für die übrigen Hauptgruppenelemente. Es gibt aber 
zahlreiche Ausnahmen. Bor bildet z.B. ein unvollständiges 
Oktett, Phosphor und Schwefel können ein erweitertes Oktett 
ausbilden (PC1 5 , SF 6 ). 

Die Atome können auf verschiedene Weise eine Achterschale 
erreichen. Daher unterscheidet man drei Grundtypen der che¬ 
mischen Bindung: 

• Ionenbindung 

• Atombindung (und Komplexbindung) 

• Metallbindung 


1.6.1 lonenbinchuig - Salze 

Die lonenbindung ist die wichtigste Art der Bindung zwischen 
Metallen und Nichtmetallen. 

Wegen ihrer größeren Elektronegativität entreißen die Nichtme¬ 
talle den Metallen ihre Valenzelektronen. Aus neutralen Atomen 
werden Ionen: Das Metallatom wird zum Kation. Das Nichtme¬ 
tallatom wird zum Anion. Typische Ionenbindungen entstehen, 
wenn A EN> 2 ist. Elemente des s-Blocks (außer Wasserstoffund 
Beryllium) bilden immer Ionenbindungen. 


Nicht¬ 
metalle Metalle 



stabile 

Achterschale 


Aufnahme oder 
Abgabe von 
Elektronen führt 
zur Achterschale 
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Zwei neutrale 
Atome 



ein lonenpaar 


lonenpaare 
bilden 
ein Gitter 


GO 



Li F Li + F 




Bildung eines lonenpaars 

lonenbindungen entstehen durch Abgabe und Aufnahme von 
Elektronen. Die elektrostatische Anziehung hält die entgegenge¬ 
setzt geladenen Ionen zusammen. 

Zunächst bilden sich Ionenpaare. Da die Ionenladungen in alle 
Raumrichtungen wirken, lagern sich die Ionenpaare zu einem 
Gitter zusammen. 

Salze (= salzartige Stoffe) sind Feststoffe, die Ionengitter auf¬ 
weisen. Lithiumfluorid und Natriumchlorid bilden kubische Git¬ 
ter (Kristallwürfel). Andere Salze weisen eine andere Kristall¬ 
symmetrie auf. 

Ein Kristall ist ein fester, regelmäßig geformter, von ebenen Flä¬ 
chen begrenzter Körper. 

Da Kristalle unterschiedliche Größe haben, kann man nicht von 
Molekülen sprechen. Die Summenformel NaCl beschreibt das 
Atomzahlenverhältnis im Kristall, sie heißt Formeleinheit 
(vgl. 1.3.1 Verbindungen - Formeln). 



a) Die kugelförmigen Ionen 
sind dicht gepackt wie im 
realen Salzkristall (größere 
Anionen rosa, kleinere 
Kationen grau) 



b) Schematische Darstellung 
des aufgeweiteten Kristall¬ 
gitters -jedes Ion ist okta¬ 
edrisch von sechs Ionen 
entgegengesetzter Ladung 
umgeben 
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lonengitter von Lithiumfluorid 
(Natriumchlorid bildet dieselbe Gitterstruktur) 
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Die Gitterenergie ist die Energie, die bei der Bildung des 
Ionengitters frei wird. Sie führt bei der Bildung von Salzen aus 
Metallen und Nichtmetallen zu einer starken Wärmeentwick¬ 
lung (bei LiF z. B. 1 039 kJ/mol, bei NaCl 780 kJ/mol). 

Die Ladungszahl (= Ionenwertigkeit) gibt an, wie viele positive 
oder negative Ladungen ein Ion trägt. Es treten ein- oder mehr¬ 
fache, bei Nebengruppenelementen manchmal auch wech- 


selnde Ladungen auf: 




Natrium Na + Eisen 

p e 3+ 

Fluor 

F“ 

Magnesium Mg 2+ 

Fe 2+ 

Chlor 

cr 

Aluminium Al 3+ 


Sauerstoff 

o 2 - 


In einem Salz entsprechen einer bestimmten Anzahl positiver 
Ladungen gleich viele negative Ladungen. Die Verbindung ist 
elektrisch neutral (vgl. 1.3.1 Zeichensprache). 

Neben einfachen Ionen gibt es auch andere Ionenarten, bei 
denen Gruppen von Atomen ein Ion bilden (Komplexionen). 
Wichtige mehratomige Ionen sind Ammoniumion, Hydronium- 
ion (H 3 0 + ), Hydroxidion, Nitration, Sulfation, Phosphation, Car¬ 
bonation, Perchloration (C10 4 _ ). 

Die Formeln der Salze aus Komplexionen bildet man wieder so, 
dass die algebraische Summe der Ladungszahlen null wird: 
Na 2 S0 4 Natriumsulfat. 

Einige Eigenschaften von Salzen ergeben sich aus ihrer Struktur: 

1. Salze haben einen 
hohen Schmelzpunkt. 

2. Feste Salze sind schlechte 
elektrische Leiter. 

3. Salzschmelzen und 
-lösungen sind gute 
elektrische Leiter. 

4. Salze sind spröde. 


Kraft 


Verformung führt zur Abstoßung benachbarter Citterebenen 



Das lonengitter ist sehr stabil 
(z.B. NaCl: Fp ca. 800°C). 

Die Ionen werden im 
Gitter festgehalten. 

Die Ionen sind in flüssiger 
Phase leicht beweglich. 


Bei Verformung kommen 
gleichartig geladene Ionen 
übereinander, wobei sie 
sich abstoßen - der Kristall 
zerspringt. 



o®6®o© 


Die Summe dev 
Ladungszahlen 
in einem Salz 
ist null 


CI CI 



Magnesiumchlorid 

(MgCI 2 ) 


CI CI 



Eisen(ll)-chlorid 

(FeCI 2 ) 


CI CI 



o o 

Na + Na + 

Natriumsulfat 

(Na 2 S0 4 ) 
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Wasserstoff- 

Molekül 


schematisch 



—► «— Anziehung 
< -► Abstoßung 


Orbitalmodell, 
vereinfacht 

2 Wasserstoff¬ 
atome 

© O 

exotherm j 218 kj/g 


1 Wasserstoff¬ 
molekül 



Elektronenwolken 
durchdringen einander 


1.6.2 Atombindung - Moleküle 

Die Atombindung ist die wichtigste Art der Bindung zwischen 
Nichtmetallatomen. 

Die Orbitale zweier ungepaarter Valenzelektronen von zwei ver¬ 
schiedenen Atomen durchdringen sich und bilden eine doppelt 
besetzte Elektronenwolke, die beide Atomkerne umhüllt (= ein 
gemeinsames Elektronenpaar). Diese negative Ladungswolke 
hält zwei positive Atomkerne (oder Atomrümpfe) zusammen. 
Typische Atombindungen entstehen, wenn A EN< 1 ist. Ele¬ 
mente des p-Blocks bilden untereinander Atombindungen. 

Wasserstoffatome haben eine nicht abgeschlossene erste 
Schale. Durch die Bildung eines gemeinsamen Elektronenpaares 
entsteht ein Wasserstoffmolekül. Die Elektronenwolke, die der 
Heliumschale entspricht, hält durch ihre negative Ladung die 
beiden positiven Kerne zusammen. Das Wasserstoffmolekül ist 
stabiler als die getrennten Atome. Bei der Bildung von Molekü¬ 
len wird die Bindungsenergie frei (ca. 218 kj/g Wasserstoff). 

Durch gemeinsame Elektronenpaare entsteht ein in sich ge¬ 
schlossenes Teilchen, ein Molekül. Das Molekül ist energiear¬ 
mer und daher stabiler als die getrennten Atome. 

Symbolisch schreibt man die Valenz¬ 
elektronen als Punkte zum Elementsymbol: H ■ H • 

Zwei Wasserstoffatome bilden ein Molekül: H ■ ■ H 

Der Valenzstrich (= Bindungsstrich) ist ein Symbol für ein 
gemeinsames Elektronenpaar, das in Strukturformeln verwen¬ 
det wird: H—H 

Atombindungen können nicht nur zur Bildung von Molekülen, 
sondern auch zur Bildung von Atomgittern führen, die man 
als Riesenmoleküle betrachten kann. Ein Beispiel dafür ist der 
Diamant (vgl. 3.3.2 Kohlenstoff). Zu den diamantartigen Stoffen 
gehören z.B. Silicium, Carbide, Nitride und Quarz. 

Die Strukturformel (= Valenzstrichformel) zeigt, wie die 
Atome in einem Molekül verknüpft sind. Sie zeigt nicht den 
räumlichen Bau des Moleküls. 

Durch gemeinsame Elektronenpaare erreichen alle Atome die 
Edelgaskonfiguration. 
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Summen¬ 

formel 

Name 

Elektronen¬ 

formel 

Valenzstrich¬ 

formel 

ci 2 

Chlor 

:ci-ci: 

l CI - CI 1 

HCl 

Hydrogenchlorid 

(Chlorwasserstoff) 

H -Cl: 

H- CH 

H 2 0 

Wasser 

H-'o-H 

H-Ö-H 

nh 3 

Ammoniak 

H- N -H 

H-N-H 

1 



H 

1 

H 



H 

H 

ch 4 

Methan 

H-C-H 

H-C-H 

1 



H 

1 

H 


Wenn mit Hilfe von Einfachbindungen die Edelgaskonfiguration 
nicht erreicht werden kann, kommt es zur Ausbildung von Dop¬ 
pel- und Dreifachbindungen. 

0 2 Sauerstoff P :: P 2 = P 

N 2 Stickstoff :N:-n: lN=Nl 


Stabile Doppel- und Dreifachbindungen werden vor allem von 
Kohlenstoff, Sauerstoff und Stickstoff ausgebildet. Vierfachbin¬ 
dungen gibt es nicht. 


Die Elektronenpaare zwischen je zwei Atomen bezeichnet man 
als bindende Elektronenpaare. Jene Elektronenpaare, die 
zur Ergänzung der Edelgaskonfiguration an verschiedenen Ato¬ 
men hängen, nennt man nichtbindende oder freie Elektro¬ 
nenpaare. Sie haben ebenfalls große Bedeutung, beispiels¬ 
weise für die räumliche Struktur von Molekülen oder für die 
Wechselwirkung zwischen verschiedenen Molekülen. Die bei¬ 
den bindenden Elektronenpaare einer Doppelbindung sind 
nicht gleichartig (vgl. 4.1.3 Sigma- und pi-Bindung). Analoges 
gilt für die Dreifachbindung. 


Kohlendioxid 

Q = C = Q 
enthält 

4 bindende und 
4 nicht bindende 
(= freie) Elektro¬ 
nenpaare. 


Mehrfachbindungen sind kürzer als vergleichbare Einfachbin¬ 
dungen. 
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Grenzstruktur 1 

I Ö-Ö = Ö 

| Mesomerie- 
v flfeil 

Ö = Ö-ÖI 
Grenzstruktur 2 


Schwefeldioxid 
\Q -5 = Ö 

t 

ö=s-ö 

Grenzstrukturen 


Mesomerie (auch „Resonanz“ genannt) 

Moleküle mit Doppelbindungen können oft nicht eindeutig 
durch eine Strukturformel dargestellt werden. Dieser Fall liegt 
z.B. beim Ozon (0 3 ), der reaktionsfreudigen Modifikation des 
Sauerstoffs, vor. Das Ozonmolekül kann so dargestellt werden: 

IÖ-Ö = Ö 

Die Formel erfüllt die Oktettregel und enthält die richtige Zahl 
Valenzelektronen (3x6 = 18). Bei spektroskopischen Untersu¬ 
chungen findet man aber, dass sich das linke und das rechte 
Sauerstoffatom identisch verhalten und dass beide gleich weit 
vom mittleren Sauerstoffatom entfernt sind. Im Gegensatz dazu 
wäre die Doppelbindung kürzer als die Einfachbindung. Im 
wirklichen Molekül liegen zwei „Eineinhalbfachbindungen“ vor, 
die man mit Strukturformeln nicht darstellen kann. Man behilft 
sich durch das Schreiben von zwei Grenzstrukturen und einem 
Doppelpfeil (Mesomeriepfeil). Dieser Doppelpfeil darf nicht mit 
den Pfeilen in Reaktionsgleichungen verwechselt werden. Er 
deutet an, dass der wirkliche Zustand des Moleküls zwischen 
den beiden dargestellten Grenzstrukturen liegt. Die Elektronen 
sind „delokalisiert“ (verschiebbar). 

Mesomerie bedeutet, dass ein Molekül einen Zwischenzustand 
zwischen darstellbaren Grenzstrukturen einnimmt. 

Grenzstrukturen (= Mesomere) haben gleiche Summenformel, 
gleiche Anordnung der Atome, aber verschiedene Anordnung 
der Doppelbindung. Der mesomere Zwischenzustand ist stabi¬ 
ler als die Grenzstrukturen. 

Ein weiteres wichtiges Beispiel für Mesomerie ist Schwefel¬ 
dioxid. 

Mesomerie ist bei größeren Molekülen (mit mehr als drei Ato¬ 
men) nur dann möglich, wenn alle beteiligten Atome in einer 
Ebene liegen. Musterbeispiele dafür sind die aromatischen Koh¬ 
lenwasserstoffe (Benzen, C 6 H 6 usw., vgl. 4.2.3). 


Räumlicher Bau der Moleküle 

Strukturformeln sind in die Zeichenebene gepresst, sie berück¬ 
sichtigen nicht den räumlichen Bau der Moleküle. Drei- oder 
mehratomige Moleküle können verschiedene räumliche Formen 
bilden. Die Form wird jeweils durch die gegenseitige Absto¬ 
ßung der freien und der bindenden Elektronenpaare 
bestimmt. Beispielsweise sind 0 3 und S0 2 gewinkelt, weil das 
freie Elektronenpaar am mittleren Atom die bindenden Elektro¬ 
nenpaare abstößt. 
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Ein Musterbeispiel für ein lineares Molekül ist dagegen das Koh¬ 
lendioxid. Hier ist die gestreckte Form am günstigsten, da das 
mittlere Atom (Kohlenstoff) kein freies Elektronenpaar trägt. 
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Der Vergleich von Methan, Ammoniak und Wasser zeigt ein ver¬ 
wandtes räumliches Bauprinzip bei allen drei Molekülen: 


Gewinkelte 

Moleküle 


H 




verzerrte Tetraeder 


Räumlicher Bau von Methan, Ammoniak und Wasser 


' \TI7V 


Ozon 



JL 

Schwefeldioxid 


Die freien Elektronenpaare (bei Ammoniak und Wasser) sind 
stärker wirksam, so dass der Winkel zwischen den bindenden 
Elektronenpaaren kleiner wird. Stickstoff und Sauerstoff tragen 
wegen ihrer hohen EN eine negative Teilladung (<T), die Wasser¬ 
stoffe positive Teilladungen. Ammoniak und Wasser enthalten 
„polare Atombindungen“. 

Moleküle oder Ionen, bei denen Mesomerie vorliegt, sind dage¬ 
gen eben gebaut: 


Carbonat 


101 


© 


Nitrat 




101 ^ 
I o 

N 


101 


0 


Lineares 

Molekül 

Kohlendioxid 


& 

Carbonation 



Nitration 


Benzen 
(= Benzol) 


H 

H x 

c c 

II I 

c c 

H y ^ x l 

I 

H 


H 

I 

H \ / H 

C C 

I II 

c c 

H y X H 

I 

H 



Benzen (=Benzol) 


Ebener Bau von Carbonation, Nitration und Benzen 
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Polare Atombindung 

Besonders wichtig ist der Übergang von der Atombindung zur 
Ionenbindung. Reine Atombindungen bestehen nur zwischen 
Atomen gleicher Elektronegativität, z.B. in Elementmolekülen 
wie Cl 2 und H 2 . Verbinden sich Elemente unterschiedlicher EN, 
so ist das bindende Elektronenpaar zum Atom mit der größeren 
EN hin verschoben. Es liegt eine polare Atombindung (auch 
als polarisierte Atombindung bezeichnet) vor. Ein Beispiel dafür 
ist Chlorwasserstoff (HCl). Das Chloratom trägt eine negative 
Teilladung (<T), während das weniger elektronegative Wasser¬ 
stoffatom eine positive Teilladung (<5 + ) trägt. Je größer die Diffe¬ 
renz der Elektronegativitäten der verbundenen Elemente wird, 
desto polarer wird die Bindung: 


Chlor¬ 

wasserstoff 

H CI 



Dipolmoment 1,1 D 



CI — CI H — CI Na + Cf 

AEN = 0 AEN = 0,9 AEN = 2,1 

unpolare Atombindung polare Atombindung lonenbindung 

Übergang von der Atombindung zur lonenbindung 


Dipol 

©—0 

H-* 

Ein Dipol, dar¬ 
gestellt als Pfeil 
(zur negativen 
Ladung gerichtet) 


Wasser 



Ob 

2 Teildipole 
addieren sich 
(vektoriell) 
Dipolmoment 1,9D 


Ein elektrischer Dipol besteht aus einer positiven Ladung und 
einer gleich großen negativen Ladung in einem bestimmten 
Abstand. Die Größe des Dipols wird durch das Dipolmoment in 
der Einheit Debye (D) angegeben. Das Dipolmolekül Chlor¬ 
wasserstoff hat ein Dipolmoment von 1,1 D. 

Die Größe des Dipols hängt von der Größe der Teilladungen und 
der Geometrie der Moleküle ab. 

Das Wassermolekül ist das wichtigste Dipolmolekül. 

Da Dipole sich gegenseitig elektrisch anziehen, kondensieren 
Dipolmoleküle leicht. Wasser ist daher trotz der geringen Größe 
und Masse seiner Moleküle bei Raumtemperatur flüssig, wäh¬ 
rend vergleichbare Stoffe mit geringem Dipolcharakter, wie 
Kohlendioxid oder Schwefelwasserstoff, gasförmig sind. 

Stoffe mit polaren Atombindungen, also unsymmetrischer 
Ladungsverteilung, nennt man polare Stoffe (z. B. Chlorwas¬ 
serstoff, Fluorwasserstoff, Wasser, Ammoniak). Polare Stoffe 
sind in Wasser löslich, sie heißen daher hydrophil (= wasser¬ 
freundlich). 

Stoffe mit symmetrischer Ladungsverteilung in den Molekülen 
nennt man unpolare Stoffe (z.B. Wasserstoff, Chlor, Fluor, 
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Stickstoff, Methan). Unpolare Stoffe sind in Wasser schwer lös¬ 
lich, sie heißen daher hydrophob (= wasserfeindlich). 


Ammoniak 


Moleküle mit einem hydrophilen und einem hydrophoben Teil 
(z.B. Seifen) heißen auch amphiphil (beidseitig freundlich), sie 
können als Lösungsvermittler auftreten. Seifen machen z.B. 
hydrophobe Stoffe (Schmutz, der aus Fett und Staub besteht) in 
Wasser löslich (vgl. 4.6 Seifen und Waschmittel). 

Zu den Stoffen mit Atombindungen gehören die Nichtmetalle, 
eine Reihe anorganischer Verbindungen, alle organischen Ver¬ 
bindungen (von Methan bis zu den Kunststoffen mit ihren Rie¬ 
senmolekülen) und viele diamantartige Stoffe. 


H 


H 


3 Teildipole 
addieren sich 
Dipolmoment 1,5 D 



Einige Eigenschaften dieser Stoffe ergeben sich aus ihrer Struk¬ 
tur: 


Kohlendioxid 


1. Stoffe mit molekularem 
Aufbau haben niedrige 
Schmelz- und Siede¬ 
punkte, die von den Mole¬ 
külmassen abhängen. Als 
Feststoffe sind sie häufig 
weich. 


Molekülgitter aus kleinen 
Molekülen sind instabil (vgl. 
1.6.5 Zwischenmolekulare 
Kräfte). Die Anziehung zwi¬ 
schen den Molekülen nimmt 
mit deren Masse und Ober¬ 
fläche zu. Unpolare Mole¬ 
küle lassen sich gegeneinan¬ 
der verschieben. 


o c o 



8 ” 8 + 6 ' 


2 Teildipole 
heben sich auf 


2. Stoffe mit Atomgittern 
haben hohe Schmelz¬ 
punkte und große Härte. 


3. Stoffe mit Atombindun¬ 
gen und Atomgittern sind 
schlechte Wärmeleiter 
und schlechte elektrische 
Leiter. 


Dreidimensionale Vernet¬ 
zung mit Atombindungen 
ergibt sehr stabile und 
wenig verformbare Gitter. 

Die Valenzelektronen sind in 
den Atombindungen fixiert. 
Ionen als Ladungsträger lie¬ 
gen nicht vor. 


Komplexbindung 

Eine umfangreiche Klasse chemischer Verbindungen, die Kom¬ 
plexe, weisen gemeinsame Strukturmerkmale auf. 

In einem Komplex ist ein Zentralteilchen (Atom oder Ion) von 
sogenannten Liganden (Atomen, Molekülen, Ionen) umgeben. 

Die Liganden gruppieren sich in geometrisch günstiger Weise 
um das Zentralteilchen. 
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Hydroniumion 

»,o- 

Hydroxidion 

Q 

OH 


Versuch 

Cobaltchloridlösung 
(Geheimtinte) auf 
Filterpapier 
-*• farblose Schrift. 
Mit Fön trocknen 
-* wird blau. 

Die blaue Farbe 
hat das Tetrachloro- 
cobaltat(ll)-ion. 


[CoCIJ 2 - 



4 Liganden 
tetraedrisch um das 
Co 2+ angeordnet 


Die Koordinationszahl gibt die Anzahl der an das Zentralteil¬ 
chen gebundenen Liganden an. Man nennt Komplexe daher 
auch Koordinationsverbindungen. 

Mehratomige Ionen werden auch als Komplexionen bezeichnet, 
obwohl sie praktisch nie in ihre Bestandteile zerfallen, während 
die Komplexe im engeren Sinne ihre Liganden abgeben oder 
austauschen können. 


Komplexionen bilden sich meistens an Nichtmetallatomen. 

Dazu einige Beispiele: 

- das Sulfation S0 4 2- , bei dem das Zentralatom Schwefel tetrae- 
disch von vier Sauerstoffatomen umgeben ist. Gleich gebaut 
sind das Perchloration C10 4 ~, das Phosphation P0 4 3- und das 
Silication Si0 4 4- . 

- Durch Anlagerung von Protonen an freie Elektronenpaare bil¬ 
den sich das komplexe Hydroniumion H 3 0 + und das Ammo¬ 
niumion NH 4 + . 

Wichtige Komplexionen sind: 


h 3 o + . 

. . Hydroniumion 

n 

o 

hJ 

1 

. . Carbonation 

OH' . . 

. . Hydroxidion 

S 0 4 2 ' . 

. . Sulfation 

nh 4 + . 

. . Ammoniumion 

P 0 4 3 '. 

. . Phosphation 

N 0 3 - . 

. . Nitration 

C104-. 

. . Perchloration 


Weil Komplexbindungen an freien Elektronenpaaren entstehen, 
also einer der Partner beide Bindungselektronen zur Verfügung 
stellt, spricht man auch von dativer Bindung (Spenderbindung). 

Viel zahlreicher als die Komplexe der Nichtmetalle sind die 
Komplexe der Metallionen. 


Komplexbildung am Metallion - Komplexionen im engeren 
Sinne 

Die Übergangsmetalle bilden besonders zahlreiche Komplexe. 
Diese sind sehr stabil, wenn das Zentralion durch die freien 
Elektronenpaare der Liganden eine Edelgasstruktur erreicht. 
Häufig treten die Koordinationszahlen 4 und 6 auf, wobei 
tetraedrische (seltener quadratische) und oktaedrische Struktu¬ 
ren vorliegen. 


Beispiele: 

[CoCl 4 ] 2- Tetrachlorocobaltat(II)-ion, blau, tetraedrische 
Struktur 
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Dieses Komplexion ist ein Feuchtigkeitsindikator und wandelt 
sich mit Wasser um in das 

[Co(H 2 0) 6 ] 2+ Hexaaquacobalt(II)-ion, rosa, oktaedrische Struk¬ 
tur 

[Cu(H 2 0) 4 ] 2+ Tetraaquakupfer(II)-ion, hellblau, quadratische 
Struktur 

Dieses Komplexion liegt in wässeriger Kupfersulfatlösung vor. 
Bei Zugabe von Ammoniaklösung entsteht das stabilere 
[Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ Tetraamminkupfer(Il)-ion, dunkelblau, quadrati¬ 
sche Struktur 

Komplexionen werden in eckige Klammern gesetzt. 

Das sogenannte „gelbe Blutlaugensalz“ enthält 
[Fe(CN) 6 ] 4_ Hexacyanoferrat(II)-ion, gelb, oktaedrische Struk¬ 
tur 

Es bildet mit Fe(III)-salzen den Farbstoff „Berliner Blau“ 
KFe[Fe(CN) 6 ], der heute noch verwendet wird (dokumentenechte 
Kugelschreiber, Blaupausen). 

[Ag(NH 3 ) 2 ] + Diamminsilber(I)-ion, farblos, lineare Struktur 
Dieser lösliche Komplex bildet sich aus dem schwer löslichen 
Silberchlorid bei Zusatz von Ammoniak. Die Reaktion dient 
zum Nachweis von Silberchlorid. 

Namengebung: Die Zahl der Liganden wird durch griechische 
Zahlwörter am Beginn angegeben. Negative Liganden erhalten 
die Endung -o. Die Ionenladung des Zentralions wird in runden 
Klammern angegeben. Negative Komplexionen erhalten die 
Endung -at. 

Bei der Komplexbildung sind häufig die d-Orbitale des Zentral¬ 
teilchens beteiligt. Freie Orbitale werden durch Elektronenpaare 
der Liganden besetzt. 

Praktische Bedeutung haben Komplexe z. B. bei: 

- Bestimmung der Wasserhärte mit dem Komplexbildner EDTA 
(Ethylendiamintetraacetat) (vgl. 3.2.3 Wasserhärte) 

- Analysen zahlreicher mehrwertiger Metallionen mit EDTA 
(Komplexometrie) 

- Wasserenthärtung mit Polyphosphat [Ca 2 P 3 O 10 ]' (vgl. 3.2.3 
Wasserenthärtung) 

- Cyanidlaugerei zur Goldgewinnung [Au(CN) 2 ]" (vgl. 3.4.2 
Edelmetalle) 

- Fixieren von Filmen [Ag(S 2 0 3 ) 2 ] 3 ' (vgl. 3.5.4 Fotografie) 

- Bildung natürlicher und künstlicher Farbstoffe (Mg 2+ im Chlo¬ 
rophyll, Fe 2+ im Fläm, Cu 2+ im Phthalocyanin) (vgl. 4.8.1 Pyr- 
rolfarb Stoffe) 


Versuch 

Hellblaue 

Kupfersulfatlösung 
+ Ammoniaklösung 
-* dunkelblau. 
Die blaue Farbe 
hat das Tetramin- 
kupfer(ll)-ion. 


[Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ 



4 Liganden 
quadratisch um das 
Cu 2+ angeordnet 


Versuch 

Lösung des gelben 
Blutlaugensalzes 
+ Eisen(lll)-chlorid 
-*■ Berliner Blau. 
Das Hexacyano- 
ferrat(ll)-ion 
ist gelb gefärbt. 
Mit Eisen(lll)-salzen 
entsteht die blaue 
Farbe. 


[Fe(CN) 6 ] 4_ 



6 Liganden 
oktaedrisch um das 
Fe 2+ angeordnet 


83 





Aufbau und Eigenschaften der Materie 


Das Metallgitter 
entspricht 
einem Gefäß 

0\0j0 

gTcao 
o; 6\o 
o ''b\6 

Die Elektronen 
bewegen sich im 
Gitter wie 
Gasteilchen in 
einem Gefäß 



0,1 mm 


Reales Metallgitter 
(Mikrofoto) 



Reales Metallgitter 
(schematisch) 


1.6.3 Metallbindung - elektrische Leiter 1. Klasse 

Die Metallbindung ist die wichtigste Art der Bindung zwischen 
Metallatomen. Typische Metalle besitzen wenige Valenzelektro¬ 
nen, die sie leicht abgeben. Die entstehenden Kationen bilden 
dichte Kugelpackungen, die Metallgitter. Diese Gitter werden 
von den Valenzelektronen zusammengehalten, die zwischen 
den Kationen relativ frei beweglich sind und daher „Elektronen¬ 
gas“ heißen. Das Elektronengas ist die Ursache der guten elektri¬ 
schen Leitfähigkeit der Metalle. Weil sich die Metalle beim Flie¬ 
ßen elektrischer Ströme nicht verändern, bezeichnet man sie als 
Leiter 1. Klasse. 

Die Metallrümpfe (Atome ohne Valenzelektronen) bilden Kristall¬ 
gitter. Die Valenzelektronen sind an keinen Platz im Gitter ge¬ 
bunden, sie gehören als Elektronengas dem ganzen Kristall¬ 
verband an. Die Metallbindung ist nicht gerichtet. 

Wegen der Verschiedenartigkeit der Metallionen bilden sich 
unterschiedliche Metallgitter, dabei sind drei Gittertypen wich¬ 
tig: 


1. Kubisch 
raumzentriertes 
Gitter 

(Wolframtyp) 


2. Kubisch 
flächen¬ 
zentriertes 
Gitter 

(Kupfertyp) 




3. Hexagonal 
dichteste 
Kugelpackung 

(Magnesiumtyp) 



Beispiele: 

W, oc-Fe, Mo, V, 

Cr, Li, Na, K, Rb, 
Cs, ß-Ti, Ta ... 
Koordinationszahl 8 
Raumerfüllung 68% 


Beispiele: 

Cu, ß-Ni, a-Co, 
y-Fe, AI, Ag, 

Au, Pt, Pd, Pb ... 
Koordinationszahl 12 
Raumerfüllung 74% 


Beispiele: 

Mg, Be, ß-Co, 

Zn, Cd, Os, 

Ru, a-Ti ... 
Koordinationszahl 12 
Raumerfüllung 74% 


Die schematischen Zeichnungen zeigen aufgeweitete 
Metallgitter. In Wirklichkeit berühren einander die 
kugelförmigen Metallrümpfe. 
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Ein wirkliches Metallstück besteht aus vielen kleinen, verschie¬ 
den orientierten Kristallen (Kristalliten), deren Größe von den 
Erstarrungsbedingungen abhängt. 

Ein Mikrofoto und eine Schemazeichnung zeigen einen Aus¬ 
schnitt aus einem realen Metallgitter. Kristallite (Körner) unter¬ 
schiedlicher Größe und Orientierung stoßen an den Korngren¬ 
zen zusammen. 

Viele physikalische Eigenschaften der Metalle lassen sich mit 
dem Gittermodell beschreiben: 


1. Metalle haben Das Gitter ist sehr stabil, 

einen relativ hohen 

Schmelzpunkt. 

2. Metalle sind gute Die Elektronen sind so frei 

elektrische Leiter. beweglich wie Gasteilchen. 

S. Metalle sind mecha- Gitterebenen gleiten über- 
nisch verformbar. einander, ohne dass sich 


die Anziehung zwischen 
ihnen ändert. 


Die Gleitung erfolgt entlang den 
am dichtesten besetzten Gitter¬ 
ebenen (Gleitebenen). Die Größe 
der Kristallite beeinflusst die Eigen¬ 
schaften eines Metalls. Grobes Korn 
bedeutet größere Sprödigkeit. 



bewegliche 



4. Metalle bilden 
Legierungen. 


Atome werden ausgetauscht 
oder in Gitterlücken eingebaut. 
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Beispiele für Le¬ 
gierungen (Zu¬ 
sammensetzung 
in Massen-%) 

Messing: 

bis 40% Zink mit 
Kupfer 

Bronze: 

ca. 10%Zinn und 
5 % Blei mit Kup¬ 
fer 

Weichlot: 

bis 38% Blei mit 
Zinn (Önorm 
M 3461) 

Rostfreier 

Stahl: 

über 12% Chrom 
mit Eisen 
(DIN 17440) 


In Legierungen sind mindestens zwei Metalle oder Metalle 
und Nichtmetalle im festen Zustand ineinander gelöst. Die 
Legierbarkeit der Metalle ist von ihrer Gitterstruktur abhängig. 
Man beobachtet drei Legierungstypen (schematisch): 


Substitutions- 

Mischkristalle 

Atome ähnlicher 
Größe ersetzen 
sich gegenseitig 
im Gitter 


Einlagerungs¬ 

mischkristalle 

Kleine Atome 
werden in 
Gitterlücken 
eingelagert 


Kristallgemische 

Im festen Zustand 
bilden sich reine 
Kristalle der Bestand¬ 
teile in mikrosko¬ 
pischer Verteilung 



Beispiele: 
Ag-Au, Ni-Cu, 
Pt-Ir, Fe-Cr, Mo-W 


Beispiele: Beispiele: 

W-C, Fe-C, Ti-H, Pb-Bi, Al-Cd, Ag-Cr, 
Cu-Zn, Al-Mg Cu-Pb, Pb-Zn 


Legierungsstrukturen sind oft komplizierter als die gezeigten 
Beispiele. 


1.6.4 Übergänge zwischen Bindungstypen 

Die drei Grundtypen der chemischen Bindung sind Grenzfälle, 
die nicht immer in reiner Form auftreten. Bei Verbindungen der 
Elemente der dritten Periode beobachtet man folgende Über¬ 
gänge zwischen den Grundtypen: 

Die polare Atombindung ist ein Übergang von der Ionenbin¬ 
dung zur Atombindung. 

Die Eigenschaften der Reihe NaCl-MgCÜ-AlCÜ-SiCÜ-SCÜ-CÜ zei¬ 
gen den Übergang deutlich. Während Natriumchlorid und 
Magnesiumchlorid überwiegend Ionencharakter haben, ist der 
ionische Anteil im Aluminiumchlorid weniger als 50% und ver¬ 
schwindet bis zum Schwefelchlorid fast ganz. Die elektrische 
Leitfähigkeit im flüssigen Zustand nimmt in dieser Reihe ent¬ 
sprechend ab. 

Die legierungsartige Bindung ist ein Übergang von der 
Ionenbindung zur Metallbindung. Das zeigen die Stoffe NaCl- 
Na 2 S-Na 3 P-(Na x Si) n -(Na x Al) n -(Na x Mg) n -(NaNa) n . 
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In der Reihe (Natriumchlorid -» Natriumsulfid -> Natriumphos- 
phid-> Natriumsilicid) gehen die festen Atomzahlenverhält¬ 
nisse in variable über, wie sie für Legierungen typisch sind. Die 
elektrische Leitfähigkeit im festen Zustand nimmt in dieser 
Reihe zu. 

Die Halbmetallbindung ist ein Übergang von der Atombin¬ 
dung zur Metallbindung. Dies zeigt die Reihe der Elemente Cl 2 - 
S 8 -P 4 -Si n -Al n -Mg n -Na n . 


Beim Übergang von der reinen Atombindung mit räumlich fest¬ 
gelegten Elektronenpaaren im Chlor zur reinen Metallbindung 
mit beweglichen Elektronen im Natrium liegt in der Mitte das 
typische Halbmetall Silicium, bei dem Elektronen aus den bin¬ 
denden Elektronenpaaren durch Energiezufuhr zu einem Platz¬ 
wechsel im Gitter angeregt werden können. 

Während in einem Atom ein Orbital ein definiertes Energieni¬ 
veau besitzt, spalten die vielen Orbitale eines Kristalls in 
ebenso viele, eng beisammenliegende Energieniveaus auf und 
bilden praktisch ein kontinuierliches Energieband. 

Die Valenzelektronen bilden das Valenzband. Unvollständig 
gefüllte oder leere Orbitale bilden das Leitungsband. 

Im Metall (a) können 
Elektronen direkt vom Va¬ 
lenz- ins Leitungsband 
(A W=0). 

Im Halbleiter (b) genügt 
eine kleinere Energiezu¬ 
fuhr AW, um Elektronen 
ins Leitungsband zu he¬ 
ben. 


Im Isolator (c) gelangen 
keine Elektronen ins Lei¬ 
tungsband, weil AW zu 
groß ist. 


Energiezustände 
der Elektronen 
in einem Atom und 
in einem Kristall 

w 


L .Leitungsband 



scharfe Niveaus breite Bänder 

im Atom im Kristall 


Bändermodell 
der elektrischen 
Leitfähigkeit 



a Metall 




b Halbleiter 


r aw 

groß 


c Isolator 


L = Leitungsband 
V = Valenzband 
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sr'crrT 1 


Leiter 


-10 8 


Halb¬ 

leiter 


Ag 

-io 4 Cu 

Graphit 


- 10 ° 


-io - 4 


Ce 


■=io -8 


Si 


Isolator -10 12 cias 


-IO “ 16 


n-Halbleiter 


Elektron 
tritt aus^* 

1/ i i 



p-Halbleiter 

Elektron 
tritt ein \ 

i i \ i 


— Si — B • Si — 



- B / Si — Si — 

1/ i i 

. Elektron 


tritt aus 


Metalle und Halbleiter unterscheiden sich in der Größe ihrer 
elektrischen Leitfähigkeit (in Q _1 cm -1 ) und in deren Temperatur¬ 
abhängigkeit. Bei Metallen wird die Bewegung der Elektronen 
durch Gitterschwingungen behindert. Die Leitfähigkeit nimmt 
mit steigender Temperatur ab. Bei den Halbleitern nimmt sie zu, 
weil bei höherer Temperatur mehr Elektronen ins Leitungsband 
gehoben werden. 

Die geringere Eigenleitfähigkeit der Halbleiter wird durch 
Dotieren (gezielte Verunreinigung) stark erhöht. Einbau von 
Elementen der 5. Hauptgruppe in das Siliciumgitter führt zu 
einem n-Halbleiter, weil das zusätzliche Valenzelektron eine 
leicht bewegliche negative Ladung darstellt. Einbau von Ele¬ 
menten der 3. Hauptgruppe führt zu einem p-Halbleiter, weil 
das fehlende Valenzelektron durch ein Elektron des Siliciums 
ersetzt werden kann, wobei ein positives Loch entsteht. Sowohl 
n- als auch p-Halbleiter sind elektrisch neutral, sie haben bezüg¬ 
lich der Gitterbindungen Elektronenüberschuss bzw. -mangel. 

Durch Kombination von p- und n-Halbleitern erhält man Dio¬ 
den, die zu Gleichrichtern, Solarzellen oder Leuchtdioden aus¬ 
gebaut werden können. 


7.6.5 Zwischenmolekulare Kräfte 

Die starken Bindungskräfte, die zur Bildung von Molekülen, 
Atomgittern, Ionengittern und Metallgittern führen, werden 
Hauptvalenzbindungen genannt. Kräfte, die zum Zusammen¬ 
halt der Moleküle untereinander führen, heißen entsprechend 
Nebenvalenzbindungen (zwischenmolekulare Kräfte). Sie sind 
wesentlich schwächer als die Hauptvalenzen, aber in Technik 
und Biologie sehr wichtig. Sie bewirken den Zusammenhalt 
gleichartiger Moleküle (Kohäsion in Holz, Kunststoffen u.a.) 
oder verschiedenartiger Moleküle (Adhäsion bei Klebstoffen, 
Beschichtungen usw.). Man kann folgende „schwache Bindun¬ 
gen“ unterscheiden: 

Wasserstoffbrückenbindung 

Dipolmoleküle werden über den positiven Ladungsschwer¬ 
punkt an Wasserstoffatomen „verkettet“ (z. B. in H 2 0, HCl, HF, 
NH 3 ). Wasserstoffbrücken treten immer auf, wenn sich ein Was¬ 
serstoffatom zwischen zwei stark elektronegativen Atomen 
(z. B. F, CI, O, N) befindet, deren Abstand 0,2 bis 0,3 nm beträgt. 
Sie können sich zwischen verschiedenen Molekülen oder inner¬ 
halb desselben Moleküls bilden (z.B. Wasser/Alkohol, Nylon 
u.a.). Sie entstehen in vielen Biomolekülen wie Proteinen und 
Nucleinsäuren (vgl. 4.5 Biochemie), sie sind für die Lebensvor¬ 
gänge unbedingt notwendig. Wasserstoffbrückenbindungen 
sind wesentlich schwächer als Hauptvalenzbindungen (etwa 5 
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bis 25% von deren Bindungsenergie). Sie sind wie diese gerich¬ 
tet, jedes Element bildet eine bestimmte Zahl von Brückenbin¬ 
dungen aus. 


Wasserstoff¬ 
brücken¬ 
bindungen 
im Wasser 



2 Brücken 
pro Sauerstoff 


Wasserstoff¬ 
brücken¬ 
bindungen im 
Fluorwasser¬ 
stoff 



Wasserstoff¬ 
brücken¬ 
bindungen im 
Ammoniak 



1 Brücke pro 
Stickstoff 


Van-der-Waals-Kräfte 

Sie wirken zwischen unpolaren Molekülen. Durch die Elektro¬ 
nenbewegung entstehen vorübergehende Dipole, die sich 
anziehen, um so stärker, je größer die Moleküle sind. Der hol¬ 
ländische Physiker Johannes van der Waals erklärte damit 
die Verflüssigung von Gasen. Diese Kräfte wurden daher nach 
ihm benannt. Sie wirken nur bei geringen Abständen (0,1 bis 
0,2 nm) und sind schwächer als die Wasserstoffbrückenbindun¬ 
gen (etwa 1 bis 10% der Stärke von Hauptvalenzen). Sie sind im 
Gegensatz zu jenen weder gerichtet noch zahlenmäßig festge¬ 
legt. Die Wechselwirkung besteht zwischen allen Elementen, sie 
ist unspezifisch. 


6+ lp?; (5+ tV' 


Unspezifische 
Anziehung 
durch vorüber¬ 
gehende Dipole 
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7 . 6.6 Übungen 


1. Welchen Edelgasen entspricht die Elektronenstruktur von LP, Na + , F und CE? 

2. Schreiben Sie die Elektronenpunktformeln für die Bildung von Natriumchlorid, 
Magnesiumchlorid und Magnesiumoxid auf. 


3. Welche Summenformel haben Salze, die aus folgenden Ionen gebildet werden: 
Ca 2+ und CE, Na + und O 2 ~, Al 3+ und F, Al 3+ und O 2- ? 


4. Ist Chlorwasserstoff ein Dipol? Wenn ja, welches Atom ist mehr negativ? 

5. Ordnen Sie folgende Verbindungen nach zunehmender Polarität: HCl, Hl, HBr, 
HF. Welcher Bindungstyp liegt vor? 

6. Schreiben Sie die Bildung eines Chlorwasserstoffmoleküls aus Einzelatomen 
mit allen beteiligten Elektronen auf. 

7. Was ist ein „bindendes" und ein „nicht bindendes" Elektronenpaar? Schreiben 
Sie als Beispiele Cl 2 und HCl auf. 

8. Schreiben Sie die Elektronenanordnung in folgenden Molekülen an: N 2 , 0 2 , CH 4 , 
H 2 0 und NH 3 . Verwenden Sie Striche für Elektronenpaare. Zeigen Sie, dass die 
Oktettregel für alle beteiligten Atome erfüllt ist. 

9. Erklären Sie, warum sich Metalle mechanisch verformen lassen, Salze aber 
nicht. 

10. Erklären Sie, warum reines Wasser ein schlechter elektrischer Leiter ist, Meer¬ 
wasser dagegen ein guter elektrischer Leiter. 

11. Diskutieren Sie die Unterschiede zwischen Verbindungen und Legierungen 
anhand der schematischen Abbildungen von Kupfer-Gold-Legierungen. 



reines Au AuCu 750/1000 AuCu 333/1000 g Gold/1000 g Legierung 
24 18 8 Karat 

12. a) Zeichnen Sie die Strukturformel des Ammoniumions und des Perchlorations 

mit allen bindenden und freien Elektronenpaaren, 
b) Diskutieren Sie das Zustandekommen der Ladungen +1 bzw. -I und den 
räumlichen Bau dieser Ionen. 

13. Was verstehen Sie unter dem Begriff „Bindungswinkel“? (Betrachten Sie Mole¬ 
küle mit drei oder mehr Atomen.) 

14. a) Zeichnen Sie die Valenzstrichformel von Wasser. 

b) Versuchen Sie aus der Anordnung der Elektronen abzuleiten, ob ein lineares 
Molekül vorliegt oder ob Bindungswinkel =t= 180° auftreten. 

15. Zeichnen Sie die Valenzstrichformel für P 4 - und S 8 -Moleküle. Welcher räumliche 
Bau könnte jeweils vorliegen? 

16. Warum bilden Elemente derselben Hauptgruppe Moleküle verschiedener 
Größe? Vergleichen Sie N 2 und P 4 bzw. 0 2 und S 8 . 

17. Schreiben Sie die Grenzstrukturen für das Thiocarbonation auf (die Sauerstoff- 
atome des Carbonations sind durch S ersetzt). Welchen räumlichen Bau hat 
das CS 2 ~-lon? 
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18. Versuchen Sie zu erklären, warum das N 2 0-Molekül unsymmetrisch gebaut ist 
(NNO), aber das S0 2 -Molekül symmetrisch (OSO). 

19. Finden Sie heraus, bei welchen der folgenden Salze die Elektronenschalen von 
Kation und Anion gleich aufgebaut sind: 

a) Lithiumfluorid 

b) Natriumfluorid 

c) Kaliumbromid 

d) Kaliumchlorid 

e) Bariumiodid 

f) Aluminiumfluorid 

20. Geben Sie die richtigen Aussagen an: 

a) In folgenden Stoffen liegt vor: 

Atombindung (a), lonenbindung (i), CsCI (a)/(i), H 2 (a)/(i), BaCI 2 (a)/(i), Cl 2 
(a)/(i). 

b) lonenbindungen entstehen vorwiegend zwischen: 

O Nichtmetallatomen, O Metallatomen, O allen Atomen in gleicher Weise, 
O Metall- und Nichtmetallatomen, O elektronegativen und elektropositiven 
Elementen. 

c) Kreuzen Sie jeweils das stärker elektronegative Element an: 

Ca/As, F/l, Be/Sr, O/H. 

d) Kreuzen Sie die Dipole unter folgenden Molekülen an: 

HF, F 2 , CH 4 , H 2 0, C0 2 . 

21 . Zeigen Sie mit Strukturformeln, wie sich zwischen Molekülen folgender Stoffe 
Wasserstoffbrücken ausbilden: Wasser, Fluorwasserstoff, Ammoniak. 

22. Geben Sie Stoffe an, zwischen deren Molekülen nur Van-der-Waals-Kräfte ent¬ 
stehen. Welcher Zusammenhang besteht zwischen der Stärke dieser Kräfte 
und der Struktur der Stoffe? 
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1.7 Lösungen 


Lösungen sind homogene einphasige Mischungen aus zwei 
oder mehreren Komponenten (vgl. 1.2.3 Einteilung der Materie). 

Bei Lösungen, die sich aus einer Flüssigkeit und einem Gas oder 
einem festen Stoff zusammensetzen, wird die flüssige Kompo¬ 
nente gewöhnlich als Lösungsmittel bezeichnet, die andere 
Komponente ist dann der gelöste Stoff. Bei Lösungen von zwei 
Flüssigkeiten bezeichnet man gewöhnlich die Komponente, die 
im Überschuss vorkommt, als Lösungsmittel. 


1.7.1 Gehalt von Lösungen 

Unter dem Gehalt einer Lösung versteht man denjenigen Anteil 
des gelösten Stoffes, der in einer bestimmten Stoffportion der 
Lösung (oder des Lösungsmittels) enthalten ist. Lösungen, in 
denen der Gehalt des gelösten Stoffes relativ klein ist, werden 
verdünnte, solche mit relativ hohem Gehalt konzentrierte 
Lösungen genannt. 


Gehaltsgrößen 

Die Gehaltsgröße Massenanteil einer Komponente vv(Ko) gibt 
an, wie viel Gramm gelöster reiner Stoff (Ko) in hundert Gramm 
Lösung (Lsg) enthalten sind. Die Masse der Lösung setzt sich 
aus der Masse der Komponente und des Lösungsmittels (Lsm) 
zusammen. 

m (Lsg) = m (Ko) + m (Lsm) w (Ko) = — 

m(Lsg) 

m(Lsg) = Masse der Lösung 
m(Ko) = Masse der Komponente 
m(Lsm) = Masse des Lösungsmittels 

Die früher gebräuchlichen Bezeichnungen Prozentgehalt, 
Gewichtsprozent und Massenprozent sollen nicht mehr ver¬ 
wendet werden. Wird bei Gehaltsangaben nur das Zeichen % 
gesetzt, so ist damit stets Massenanteil gemeint. 

Die Gehaltsgröße Volumenkonzentration gibt an, wie viel 
Milliliter des gelösten reinen Stoffes in hundert Milliliter 
Lösung enthalten sind. 

Diese Gehaltsgröße ist bei Lösungen von Flüssigkeiten in Flüs¬ 
sigkeiten, besonders Alkohol in Wasser, gebräuchlich. Sie wird 
wesentlich seltener als die Gehaltsgröße Massenanteil verwen¬ 
det. Das Einheitenzeichen % muss sich eindeutig auf die Volu¬ 
menkonzentration beziehen: z.B. Vol-%. 
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Die Gehaltsgröße Stoffmengenkonzentration_(Mqlarität) 
gibt an, wie viel Mol gelöster, reiner Stoff in einem Liter Lösung 
enthalten sind. 



Diese Gehaltsangabe wird im Chemielabor am häufigsten ver¬ 
wendet. 

Berechnungsbeispiele 

Beispiel: Es sind 600 g einer fünfprozentigen Kochsalzlösung 
herzustellen. Wie viel Gramm Kochsalz und Wasser sind dazu 
notwendig? 

Lösungsweg: 5% bedeutet, dass der Massenanteil w von NaCl 
in der Lösung 0,05 beträgt. 

w(NaCl) = 0,05 
m(Lsg) = 600 g 

w(NaCl) = m(NaCl) = w(NaCl) ■ m(Lsg) 

m (Lsg) m (NaC1 ) = 0,05 ■ 600 = 30g 

m(H 2 0) = m (Lsg) - m (NaCl) 

Es sind 30 g NaCl und 570 g H z O notwendig. 

Beispiel: 10 g reine Schwefelsäure werden langsam in Wasser 
eingerührt, damit sich ein Endvolumen von 750 ml Lösung 
ergibt. Welche Molarität hat diese Lösung? 

Lösungsweg: Es muss zuerst berechnet werden, wie viel Mol 
Schwefelsäure 10 g reine Schwefelsäure sind: 

m(H 2 S0 4 ) = 10 g 
M(H 2 S0 4 ) = 98 g/Mol 



n mol Schwefelsäure befinden sich in 750 ml Lösung. 


c(H 2 S0 4 ) = 


V(Lsg) = 0,75 1 

,o so ) = ”(H 2 S0 4 ) = ™(H 2 SQ 4 ) _ 

2 A> V(Lsg) M(H 2 S0 4 ) ■ K(Lsg) 



Die Lösung enthält 0,136 mol/1 H 2 SQ 4 . 
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7 . 7.2 Löslichkeit von Stoffen 


Bestimmte Stoffe sind in jedem Verhältnis miteinander misch¬ 
bar. Die meisten Stoffe sind jedoch in einem gegebenen 
Lösungsmittel nur begrenzt löslich. 

Die Löslichkeit L* gibt an, wie viel Gramm reiner wasserfreier 
Stoff von hundert Gramm Lösungsmittel maximal gelöst wer¬ 
den. 


Die Löslichkeit von Stoffen ist temperaturabhängig. Bei Fest¬ 
stoffen nimmt die Löslichkeit mit steigender Temperatur häufig 
zu. Gase sind bei höherer Temperatur weniger löslich. 


gesättigte Lösung 



Bodenkörper 
lösen 'i'ausfällen 


Gibt man zum Lösungsmittel mehr von der Substanz zu, als 
ihrer Löslichkeit entspricht, stellt sich ein Gleichgewicht zwi¬ 
schen ungelöster (im Fall von Feststoffen: Bodenkörper) und 
gelöster Substanz ein. 

In einem solchen Gleichgewichtssystem ist die Geschwindig¬ 
keit, mit der sich der Feststoff löst, gleich der Geschwindigkeit, 
mit der die gelöste Substanz aus der Lösung ausfällt. Die Kon¬ 
zentration der gelösten Substanz bleibt infolgedessen konstant. 
Solche Lösungen werden als gesättigte Lösungen bezeichnet 
(vgl. 1.2.1 Dampfdruck; dynamisches Gleichgewicht zwischen 
Verdampfen und Kondensieren). Eine gesättigte Kochsalzlö¬ 
sung enthält bei 20°C 36 g Kochsalz auf 100 g Wasser, eine 
gesättigte Zuckerlösung sogar 204 g Zucker auf 100 g Wasser. 


Lösen und 
Ausfällen im 
Gleichgewicht. 
Die Lösung 
ist gesättigt. 


Die Löslichkeit eines Stoffes ist ein Maß für den Gehalt seiner ge¬ 
sättigten Lösung. 

Eine ungesättigte Lösung besitzt eine geringere Konzentra¬ 
tion an Gelöstem als eine gesättigte Lösung. 


Manchmal gelingt es, übersättigte Lösungen herzustellen. In 
diesen Lösungen ist die Konzentration an gelöster Substanz 
höher als in gesättigten Lösungen. Solche Lösungen sind insta¬ 
bil. Gibt man zu der übersättigten Lösung zusätzlich Substanz 
(„Impfkristalle“), so fällt die Substanz aus und es stellt sich 
rasch ein Gleichgewichtszustand zwischen dem ausgefallenen 
Bodenkörper und der gesättigten Lösung ein. 


1.7.3 Lösungsvorgang 

Die Moleküle einer unpolaren Substanz (z. B. Tetrachlormethan, 
CC1 4 ) werden durch Van-der-Waals-Kräfte zusammengehalten. 
Im Gegensatz dazu zeigen polare Substanzen (z. B. Wasser, H 2 0) 
aufgrund des Dipolcharakters der Moleküle relativ starke zwi¬ 
schenmolekulare Anziehungskräfte (vgl. 1.6.5 Wasserstoff¬ 
brückenbindungen). Polare und un polare Substanzen sind im 
Allgemeinen nicht mischbar. 
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So ist z.B. Tetrachlormethan in Wasser unlöslich, da die Anzie¬ 
hung der Wassermoleküle untereinander viel größer als die 
Anziehung zwischen einem Wassermolekül und einem Tetra¬ 
chlormethanmolekül ist. Es werden daher die Tetrachlorme¬ 
thanmoleküle aus dem Wasser quasi „herausgedrängt“, die bei¬ 
den Substanzen bilden ein Zweiphasensystem. 

Das unpolare Iod (I 2 ) löst sich dagegen in Tetrachlormethan. Die 
Anziehungskräfte zwischen den Iodmolekülen entsprechen 
ihrer Art und Größe nach ungefähr denen, die zwischen den 
Tetrachlormethanmolekülen wirken. Beide Substanzen können 
sich daher mischen. 

Methanol (CH 3 OH) besteht wie Wasser aus polaren Molekülen. In 
reinem Methanol ziehen sich die Moleküle durch Ausbildung 
von Wasserstoffbrückenbindungen an. Methanol und Wasser 
sind in jedem Verhältnis mischbar, da in diesen Gemischen die 
Methanol- und Wassermoleküle durch Wasserstoffbrückenbin¬ 
dungen zusammengehalten werden. 

Polare Substanzen lösen sich gut in polaren, unpolare Substan¬ 
zen in unpolaren Lösungsmitteln. 

Schon Theophrastus Paracelsus formulierte daher: 


Versuch 


1. überschichten 



2. schütteln 


W 

Benzin —I— 
(violett) I 


Wasser— 
(entfärbt) 


„Ähnliches“ wird durch „Ähnliches“ gelöst. 

Polare Flüssigkeiten (vor allem Wasser) dienen als Lösungsmit¬ 
tel für viele Stoffe mit Ionenbindung. Dabei dringt das Lösungs¬ 
mittel in den zu lösenden Stoff ein. Die Ionen der Verbindung 
und die polaren Lösungsmittelmoleküle ziehen einander an. 
Diese Anziehungskräfte können so stark sein, dass die Ionen 
den Kristall verlassen und in die flüssige Phase überwechseln. 


0©0®A 

©o®o*t 

O®0©O& 

®o®o© 

o®o®o 




Wasserstoff¬ 
brücken 
zwischen 
Methanol und 
Wasser 



Lösen eines Salzkristalls in Wasser - Bildung der Hydrathülle 


Die gelösten Ionen sind von einer Hülle von Lösungsmittelmole¬ 
külen umgeben. Dabei ziehen die positiven Pole der Lösungs¬ 
mittelmoleküle die negativen Ionen, die negativen Pole der 
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Lösungsmittelmoleküle die positiven Ionen an. Wurde als 
Lösungsmittel Wasser verwendet, so nennt man diese Hülle von 
Lösungsmittelmolekülen „Hydrathülle“, das Ion mit der Hydrat¬ 
hülle den „Hydratkomplex“. Symbolische Schreibweise des Hyd¬ 
ratkomplexes: M + (aq), X“(aq). In wässeriger Lösung sind alle 
Ionen mehr oder weniger hydratisiert. 

Bestimmte Moleküle mit starkem Dipolcharakter lösen sich in 
Wasser unter Bildung von Ionenlösungen. Dabei treten die Mole¬ 
küle mit den Wassermolekülen in Wechselwirkung, die polaren 
Atombindungen werden geöffnet, es bilden sich Ionen. Dieser 
Vorgang wird als Dissoziation bezeichnet. Die entstandenen 
Ionen sind hydratisiert. So dissoziieren die stark polaren Chlor¬ 
wasserstoffmoleküle des Chlorwasserstoffgases beim Lösungs¬ 
vorgang in hydratisierte Wasserstoff- und Chloridionen: 

Wasser 

HCl - H + (aq) + CL(aq) 

Salze und viele polare Stoffe dissoziieren in wässeriger Lösung in 
Ionen. Die Ionen bilden eine Hydrathülle. Symbolische Schreib¬ 
weise: lon(ag). 


1.7.4 Lösungswärme 


Versuch 

1. Ammonium¬ 
chlorid in Was¬ 
ser lösen 

i 

Abkühlung 

2. Natriumhydro¬ 
xid in Wasser 
lösen 

i 

Erwärmung 

3. Natriumchlorid 
in Wasser lösen 
i 

Keine Tempera¬ 
turänderung 


Beim Lösen von Stoffen in einem Lösungsmittel wird entweder 
Wärme aufgenommen (endothermer Vorgang, Lösung kühlt sich 
ab) oder Wärme abgegeben (exothermer Vorgang, Lösung 
erwärmt sich). Diese Wärme nennt man Lösungswärme. Die 
bei der Herstellung einer Lösung beobachtbare Wärmewirkung 
ergibt sich aus dem Zusammenspiel von zwei wesentlichen Fak¬ 
toren: 


- Zum Öffnen polarer Atombindungen oder zur Zerstörung 
von Kristallgittern wird Energie benötigt. 

- Bei der Bildung neuer Bindungen (zwischen Gelöstem und 
Lösungsmittel, z. B. Hydratkomplex) wird Energie frei. 

Löst man z. B. einen Stoff mit Ionenbindung (MX) in Wasser, so 
ist Energie nötig, um das Kristallgitter zu zerstören: 


Bei der Hydratisierung der Ionen (Bildung des Hydratkomple¬ 
xes) wird Energie frei: 

Wasser 

M + + X -► M + (aq) + X (aq) + Energie 

Der gesamte Lösungsvorgang ist dann exotherm, wenn bei der 
Hydratisierung mehr Energie frei wird, als zur Zerstörung des 
Kristallgitters notwendig ist. 
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Lösungen 


1.7.5 Siedepunktserhöhung und 

Gefrierpunktserniedrigung von Lösungen 

Lösungen von Stoffen, die selbst einen extrem kleinen Dampf¬ 
druck haben (z. B. Kochsalz oder Zucker), besitzen einen niedri¬ 
geren Dampfdruck als das reine Lösungsmittel (vgl. 1.2.1 Siede¬ 
punkt). 



Dampfdruck der Lösung eines nichtflüchtigen Stoffes 


Die Bildung von Lösungsmittelkristallen wird durch Teilchen 
des gelösten Stoffes behindert, während das Schmelzen 
zunächst ungehindert erfolgt. Erst bei einer tieferen Tempera¬ 
tur stellt sich das Gleichgewicht zwischen Schmelzen und 
Erstarren ein. Das heißt, die Lösung hat einen tieferen Gefrier¬ 
punkt als das reine Lösungsmittel. 

Die Siedepunktserhöhung AKpund Gefrierpunktsernied¬ 
rigung A Fp einer Lösung hängen einerseits von der Art des 
Lösungsmittels ab und sind andererseits proportional zur Stoff¬ 
menge fl* des gelösten Stoffes in 1 000 g des Lösungsmittels. 
A Kp und A Fp sind unabhängig von der chemischen Struktur der 


AKp — (Kphösung (^/^Lösungsmittel 

n*... Stoffmenge (mol) in 
1 000 g Lösungsmittel 
wenn n* = 1 -> A Kp = E K 


gelösten Teilchen. 



Dampfdruck 
einer Lösung 


tverdampfen 

^kondensieren 


• • 


. ti- ♦ 


1. Lösungsmittel 


•• *. • 

• • | v 


• •• • 


2. Lösung sofort 
nach dem Lösen 
(Verdampfung 
langsam) 



3. Lösung und 
Dampf im 
Gleichgewicht 
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•••• 

•••• 

•••• 

•••• 

•••• 

V«»«» 


1. Erstarren ◄— 
Schmelzen— ► 
Lösungsmittel 


•••• 

••• 

••• 

••• 

. •••• 
Lett« 



2. Nach Zugabe 
des gelösten 
Stoffes ist 
das Erstarren 
behindert 


• • 


• • 


•••• 

© © © © 

•••• 

VüüU 


3. Durch Abkühlen 
wird das 
Schmelzen 
verlangsamt 


S 8 -Molekül 



Ist 1 mol gelöster Stoff in 1 kg Lösungsmittel enthalten, erhält 
man als Proportionalitätskonstante die molare Siedepunkts¬ 
erhöhung E k (auch ebullioskopische Konstante) und die 

molare Gefrierpunktserniedrigung £> (auch kryoskopi¬ 
sche Konstante). 

AFp = Ep * Yl A Fp = (Fp) Lösung — (^/^A.ösungsmittel 

wenn n* = 1 -» A Fp = E F 

Die Proportionalitätskonstanten F K und E F sind abhängig von 
der Art des Lösungsmittels, aber unabhängig von der Art des 
gelösten Stoffes. Wird z. B. in 1 kg Wasser 1 mol Ethylenglykol 
(häufig verwendetes Frostschutzmittel) oder 1 mol Glucose 
(Traubenzucker) gelöst, so erniedrigt sich in beiden Fällen der 
Gefrierpunkt um 1,858°C. 

Wichtige molare Siedepunktserhöhungen E^und Gefrierpunkts¬ 
erniedrigungen E f : 


Lösungsmittel 

Formel 

E k /°C ■ kg ■ mol' 1 

E f /°C ■ kg ■ mol' 1 

Wasser 

H 2 0 

0,521 

- 1,858 

Tetrachlormethan 

CC1 4 

5,07 

-29,8 

Essigsäure 

CH 3 COOH 

3,08 

- 3,59 

Campher 

C 10 H 16 O 

6,09 

-40,0 


Die molaren Gefrierpunktserniedrigungen haben zum Teil 
beträchtlich höhere Werte als die molaren Siedepunktserhöhun¬ 
gen. Sie lassen sich daher leichter und genauer messen. 

Man kann die Gefrierpunktserniedrigung zur Bestimmung der 
Molmasse M von Stoffen verwenden, die sich nicht oder nicht 
unzersetzt verdampfen lassen. Es gilt: 

YY\* 

A Fp = E F -n* = E F -^ 


Beispiel: 

Um festzustellen, aus wie vielen Schwefelatomen ein Schwefel¬ 
molekül besteht, löst man festen Schwefel in Tetrachlormethan 
und misst die Gefrierpunktserniedrigung. Es werden 0,24 g 
Schwefel in 100 g Tetrachlormethan gelöst. AFp =-0,28°C. 


m*... Masse des gelösten Stoffes in 
1 000 g Lösungsmittel 

M ... Molmasse des gelösten Stoffes 
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Lösungsweg: 

m* = 2,4 g in 1 000 g Lösungsmittel 

E f = - 29,8°C ■ kg ■ mol' 1 AEp = -0,28°C 


M 


-29,8 


■ 2,4 


Xlfegj 


g 


= 255,4 g/mol 


-0,28 ’' \ ■ mol • fcg 

Die Atommasse von Schwefel ist 32 g/mol 
-► d. h., das Schwefelmolekül besteht aus 8 Atomen. 


255,4 


32 


7,98 


Salze dissoziieren beim Lösungsvorgang in zwei oder mehrere 
Ionen. Dadurch verdoppelt oder vervielfacht sich die Teilchen¬ 
anzahl des gelösten Stoffes im Lösungsmittel (1 mol Natrium¬ 
chlorid z.B. dissoziiert in je 1 mol Natrium- und 1 mol Chlorid¬ 
ionen, also insgesamt 2 mol Ionen). Da der Gefrierpunkt einer 
Lösung nur von der Zahl und nicht von der chemischen Struktur 
der gelösten Teilchen abhängt, beobachtet man bei ihnen eine 
besonders große Gefrierpunktserniedrigung (Anwendung: Salz¬ 
streuung im Winter). Als Frostschutzmittel werden Salze wegen 
der Korrosionsgefahr nicht verwendet. 

Beispiel: 

Bei einer Lösung von 1,95 g Natriumchlorid in 100 g Wasser 
beobachtet man eine Gefrierpunktserniedrigung von 1,24°C. Ist 
Kochsalz vollständig dissoziiert? 

Lösungsweg: 

m* = 19,5 g in 1 000 g Wasser E F = -l,86°C • kg • mol -1 

AFp = -1,86 ■ = -0,62 °C M (NaCl) = 58,5 g/mol 

58,5 

Die beobachtete Gefrierpunktserniedrigung ist doppelt so groß, 
d.h., es entstehen durch Dissoziation zwei Ionen. 


1.7.6 Diffusion und Osmose 

Unter Diffusion versteht man alle Vorgänge, bei denen die 
Teilchen eines Stoffes infolge ihrer Bewegung bestrebt sind, in 
einen anderen Stoff einzudringen. Diffusionsvorgänge können 
grundsätzlich bei allen Stoffen auftreten. Sie werden häufig im 
Alltag beobachtet, wenn sich Duftstoffe im Raum gleichmäßig 
verteilen und nach kurzer Zeit überall bemerkbar sind oder 
wenn die Luft durch einen porösen Fahrradschlauch langsam 
austritt. 

Auch Flüssigkeiten diffundieren ineinander, die Diffusion ver¬ 
läuft aber wesentlich langsamer als bei Gasen. Sie ist auch die 
Ursache dafür, dass sich ein gelöster Stoff im Lösungsmittel 
gleichmäßig verteilt. 


Versuch 



Wasser wird 
mit einer Lösung 
von Kalium¬ 
permanganat 
unterschichtet. 
Im Verlauf 
von 1 bis 2 Tagen 
sieht man die 
Ausbreitung 
durch Diffusion. 
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Versuch 

„Chemischer 
Garten“ 
Wasserglas 
+ Wasser 
(etwa 1:1) 

•\ r 



CoCI 2 Ni(N0 3 ) 2 

Kristalle 


h 2 o^ n 


h 2 o 


Co-Silikatmembran 
ist semipermeabel. 

Osmose führt 
zum Platzen der 
Membran. 


Wenn zwei verschieden konzentrierte Lösungen vorsichtig 
übereinander geschichtet werden, so dass vorerst keine Vermi¬ 
schung auftritt, geht der gelöste Stoff verstärkt in die Schicht 
über, in der er schwächer konzentriert ist. Die Diffusion ist erst 
dann beendet, wenn ein Konzentrationsausgleich eingetreten 
ist. 

Osmose tritt ein, wenn zwei Lösungen unterschiedlicher Kon¬ 
zentration durch eine semipermeable (halbdurchlässige) Memb¬ 
ran voneinander getrennt sind. Sie verhindert eine Durchmi¬ 
schung der Lösungen und ist nur für das Lösungsmittel, nicht 
aber für gelöste Stoffe durchlässig. Die Diffusion versucht den 
Konzentrationsunterschied der beiden Lösungen auszuglei¬ 
chen. Dabei dringen die Lösungsmittelmoleküle durch die semi¬ 
permeable Membran von der Lösung niedriger Konzentration in 
den Raum der Lösung höherer Konzentration ein. Die Konzen¬ 
tration dieser Lösung wird dadurch erniedrigt. 

Osmose ist das Eindiffundieren von reinem Lösungsmittel aus 
einer Lösung niedriger Konzentration durch eine semipermeable 
Membran in eine Lösung höherer Konzentration. 

Das Einströmen von Lösungsmittel in den Raum höherer Kon¬ 
zentration erzeugt dort den osmotischen Druck. Er kommt 
zustande, indem aus dem Raum niedriger Konzentration mehr 
Lösungsmittelmoleküle durch die Membran in den Raum höhe¬ 
rer Konzentration wandern als in der Gegenrichtung. 


Osmose Osmotischer Druck 



semipermeable 

Membran 


semipermeable 

Membran 
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Lösungen 


Der osmotische Druck n ist jener Druck, der ein Einströmen von 
Lösungsmittel in die Lösung verhindert. Man kann n mit einer 
Gleichung berechnen, die analog ist zur allgemeinen Gasglei¬ 
chung (van’t Hoff, 1887): 

n ■ ^Lösung = ^Gelöstes * R • T Bei dissoziierten Salzen ergibt sich 
«Gelöstes aus der tatsächlichen Teil- 
n = Gelöstes ■ RT chenzahl (1 mol Kochsalz bildet 

Losung 2 mol Ionen). 

Der osmotische Druck ist die Ursache dafür, dass Pflanzen auf¬ 
recht stehen. Wenn kein Wasser in die Pflanzenzellen strömen 
kann, lässt er nach und die Pflanze welkt. 

Die Osmose hat große Bedeutung bei der Bluttransfusion und 
Blutreinigung in der Niere. Das Blut enthält verschiedene Salze 
in ganz bestimmten Konzentrationen, wodurch es einen osmo¬ 
tischen Druck von ca. 7,5 bar gegenüber destilliertem Wasser 
entwickelt. Daher muss man für intravenöse Infusionen eine 
„physiologische“ Kochsalzlösung (0,9% NaCl) verwenden. Ist die 
Salzkonzentration kleiner, schwellen die scheibchenförmigen 
roten Blutkörperchen (Durchmesser ca. 7 ^m) an und platzen 
bei ca. 0,3 % NaCl. In Lösungen mit mehr als 0,9 % NaCl schrump¬ 
fen die Blutkörperchen und nehmen eine „Stechapfelform“ ein. 
Geplatzte Erythrozyten können Blutkapillaren verstopfen 
(Embolie), geschrumpfte Erythrozyten sind in ihrer Funktion 
beeinträchtigt. Die Osmose ist sehr wichtig bei der Aufnahme 
von Nährstoffen durch die Wurzeln einer Pflanze. Durch zu viel 
Salz im Boden trocknen die Wurzeln aus. Die Konservierung von 
Lebensmitteln durch Salz (Fleisch, Butter) oder Zucker (Obst) 
beruht auf dem Austrocknen von Bakterien. 

Umkehrosmose: Wendet man einen Druck auf die Lösung an, 
der größer als der osmotische Druck ist, so presst man das 


p>7t 


Nettostrom 

von 

Wasser 

◄- 


reines 

Wasser 



Salz 

wasser 


t 

semipermeable 

Membran 


I Abfallwasser 
l (konzentrierte Salzlösung) 


Umkehrosmose 


h 2 o 



Rotes Blutkörper¬ 
chen schrumpft 
in konzentrierter 
Salzlösung 


0,007 mm 



Normales rotes 
Blutkörperchen in 
physiologischer 
Kochsalzlösung 


h 2 o 



Rotes Blutkör¬ 
perchen quillt 
in verdünnter 
Salzlösung 



Rotes Blutkör¬ 
perchen platzt in 
reinem Wasser 
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Lösungsmittel durch die semipermeable Membran aus. Auf 
diese Weise wird Meerwasser entsalzt (Drücke zwischen 30 und 
70 bar). Auch zur Wasserenthärtung kann die Methode verwen¬ 
det werden (Drücke um 20 bar sind ausreichend). 

Die Umkehrosmose ist erst möglich, seit es Celluloseacetat¬ 
membranen gibt, die 70 bar Druck aushalten und genügend 
Wasser durchlassen. Es werden Membranrohre verwendet. 



1.7.7 Übungen 


Wie viel Gramm Kochsalz muss man abwiegen, wenn man 0,5 Liter einer Koch¬ 
salzlösung mit c = 1 mol/l hersteilen will? 

2. Wie viel Gramm H 2 S0 4 sind in I Liter Schwefelsäure mit c = 0,5 mol/l gelöst? 

3. Welche Stoffmengenkonzentration hat eine Salzsäure, die in 50 ml 17g HCl 
enthält? 

4. Welche Konzentration in mol/l hat eine Magnesiumchloridlösung, wenn sie in 
einem Liter 161,87 g MgCI 2 enthält? 

5. Was ist eine gesättigte, ungesättigte oder übersättigte Lösung? 

6. Was versteht man unter der Dissoziation von Stoffen? 

7. Warum ist bei manchen Salzen der Lösungsvorgang exotherm, bei anderen 
endotherm? 

8. Warum haben Lösungen einen höheren Siedepunkt als das reine Lösungsmit¬ 
tel? 

9. 0,5 g einer unbekannten organischen Substanz werden in 5 g Campher gelöst. 
Die Siedepunktserhöhung wird mit 4,48°C gemessen. Wie groß ist die relative 
Molekülmasse? 

10. Ethylenglykol wird als Frostschutzmittel im Kühlwasser verwendet. Es hat eine 
Molmasse von 62 g. Wie viele Gramm der Verbindung muss man 1 I Wasser 
zusetzen, wenn der Gefrierpunkt der Mischung -20°C sein soll? Wie viele Milli¬ 
liter Ethylenglykol entspricht das, wenn seine Dichte 1,109 g/cm 3 ist? 

11. Berechnen Sie den osmotischen Druck von physiologischer Kochsalzlösung. 
Diese enthält ca. 0,9 g Kochsalz in 100 ml Lösung. Nehmen Sie vollständige 
Dissoziation von Kochsalz an (R = 0,083 I ■ bar ■ K~ ] ■ moT 1 , T = 300 K). 

12. 100 g Meerwasser enthalten 3,5 g Kochsalz. Berechnen Sie den osmotischen 
Druck bei 15°C. Welcher Druck muss bei der Umkehrosmose mindestens ange¬ 
wendet werden? 

13. Erklären Sie das Platzen von Kirschen im Regen. 

14. Warum ist das Trinken von Meerwasser und auch das Trinken von destilliertem 
Wasser gefährlich? 
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2 Reaktionstypen 


Reaktionstypen 



Kohlenstoff brennt: Die aggressiven Sauerstoffmoleküle (0 2 ) reißen Kohlenstoffatome 
aus ihrem sicheren Verband und bilden mit ihnen Kohlendioxid (C0 2 ). Die bei diesem 
lawinenartigen Oxidationsvorgang freigesetzte Bindungsenergie prasselt als Feuer. 
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Kapitel zwei beschäftigt sich mit dem Verlauf chemischer Reak¬ 
tionen und grundlegenden Reaktionstypen. 

Zunächst werden folgende drei Fragen behandelt: 

Kann eine Reaktion spontan (also freiwillig, „von selbst“) ablau¬ 
fen? 

Wie schnell läuft eine Reaktion ab? 

Wie vollständig läuft eine Reaktion ab? 

Zwei Faktoren bestimmen, ob eine Reaktion spontan abläuft: 
das Streben nach einem Zustand geringerer Energie (Prinzip des 
Energieminimums) und das nach einem Zustand größerer 
Unordnung (Prinzip des Entropiemaximums). Exotherme Reak¬ 
tionen verlaufen (meist erst nach Aktivierung des Systems 
durch Zündung oder Katalysator) spontan, weil dabei energieär¬ 
mere und daher stabilere Bindungen entstehen. Das Kapitel-Bild 
zeigt als Beispiel die Verbrennung von Kohlenstoff. Endotherme 
Reaktionen verlaufen bei hohen Temperaturen spontan, weil sie 
zu einem Zustand höherer Entropie (d. h. größerer Unordnung) 
führen. Beispiele sind Reaktionen, bei denen aus Festkörpern 
Gase entstehen, wie das Kalkbrennen. Aus experimentell 
bestimmten und tabellierten Bildungsenergien und Entropien 
der beteiligten Stoffe kann man ableiten, unter welchen Bedin¬ 
gungen eine Reaktion spontan ablaufen kann. 

Ob eine mögliche Reaktion tatsächlich abläuft, ist eine Frage der 
Reaktionsgeschwindigkeit. Diese kann unmessbar klein sein, 
wie beispielsweise bei der gehemmten Knallgasreaktion, oder 
sehr schnell, wie nach der Aktivierung der Knallgasmischung. 
Beeinflusst wird die Reaktionsgeschwindigkeit durch die Art 
der reagierenden Teilchen, ihre Konzentration, die Temperatur 
und Katalysatoren. Atomar betrachtet wandeln sich die Aus¬ 
gangsstoffe meist nicht direkt, sondern über Zwischenprodukte 
in die Endprodukte um. Alle diese Schritte beschreibt ein Reak¬ 
tionsmechanismus, wobei der langsamste Schritt „geschwindig¬ 
keitsbestimmend“ ist. 

In einem geschlossenen Reaktionsgefäß beobachtet man, dass 
manche Reaktionen vollständig ablaufen (d. h. wenigstens ein 
Ausgangsstoff ganz verbraucht wird), andere aber zu einem 
Zustand führen, bei dem alle beteiligten Stoffe nebeneinander 
in bestimmten Konzentrationsverhältnissen vorliegen. Dieses 
chemische Gleichgewicht stellt sich ein, wenn die Bildung der 
Produkte und ihr Zerfall in Ausgangsstoffe mit gleicher 
Geschwindigkeit ablaufen. Durch Änderung der Bedingungen 
(Konzentration, Druck, Temperatur) kann die Menge der gebil¬ 
deten Produkte verändert werden. 

Zwei grundlegende Reaktionstypen sind die Säure-Base-Reak- 
tionen und die Redoxreaktionen. Im ersten Fall werden zwi¬ 
schen den reagierenden Stoffen Protonen ausgetauscht, im 
zweiten Fall Elektronen. 
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2.1 Energetik und Kinetik 

2.1.1 Energieumsatz bei chemischen Vorgängen 

Jeder chemische Vorgang ist mit einem Energieumsatz ver¬ 
knüpft. Die frei werdende oder aufgenommene Energie wird als 
Reaktionswärme oder Wärmetönung bezeichnet, weil die 
Energie häufig in Form von Wärme frei wird. Zur Abkürzung der 
Reaktionswärme dient das Symbol AH (H von engl. „heat“). Zur 
Messung von AH muss die Reaktion bei konstantem Druck 
ablaufen. 

Die Reaktionswärme erhält ein negatives Vorzeichen {-AH}, 
wenn die Stoffe bei ihrer Reaktion Energie an die Umgebung 
abgeben, wenn also die energiereicheren Ausgangsstoffe zu 
energieärmeren Endstoffen werden. Solche Vorgänge heißen 

exotherm. 

Weist die Reaktionswärme ein positives Vorzeichen auf (+A H), 
so nehmen die Stoffe bei ihrer Reaktion Energie aus der Umge¬ 
bung auf, die Endstoffe sind energiereicher als die Ausgangs¬ 
stoffe. Solche Vorgänge heißen endotherm. 

Exotherme Vorgänge: Das System gibt Wärmeenergie ab. 

AH ist negativ. 

Endotherme Vorgänge: Das System nimmt Wärmeenergie auf. 
AH ist positiv. 

Die Tatsache, dass als Begleiterscheinung chemischer Vorgänge 
Energie abgegeben oder aufgenommen wird, zeigt, dass offen¬ 
bar jedem Stoff ein bestimmter Energieinhalt zugeschrieben 
werden muss. Die Enthalpie eines Stoffes ist die Summe seiner 
chemischen und thermischen Energie. Ihre Absolutwerte kann 
man nicht messen, wohl aber Differenzen bei Zustandsände¬ 
rungen. Die Reaktionswärme ist gleich der Differenz zwischen 
den Energieinhalten der Ausgangs- und der Endstoffe (Enthal¬ 
pieänderung AH). 

Eine exotherme Reaktion: H 2 + ^ 0 2 -» H 2 0(fl) AH = -285,9 kJ 

Eine endotherme Reaktion: H 2 + I 2 (f) -► 2 HI(g) AH =+51,8 kJ 

Die Enthalpien der Elemente im Standardzustand (25°C, 
1,013 bar) werden null gesetzt, wobei der bei diesen Bedingun¬ 
gen stabile Aggregatzustand vorliegt. Die angegebenen Enthal¬ 
piedifferenzen gelten für die in der Reaktionsgleichung ange¬ 
setzten Stoffmengen. 


Energetik und Kinetik 


System 



Jede zugeführte 
Energie wird 
positiv gezählt, 
jede abgegebene 
negativ 


H 

Ausgangsstoff 

-AH 


Endstoff 

H 

Endstoff 


+AH 


Ausgangsstoff 
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Ein freiwilliger 
Vorgang 



Vor der 

Vermischung von 
zwei Gasen 



Nach der 
Vermischung 

AS ist positiv 


AG = AH-T AS 


Prinzip vom Energieminimum 

Häufig kann beobachtet werden, dass viele exotherme Reaktio¬ 
nen von selbst, d. h. freiwillig, ablaufen. Es besteht also bei che¬ 
mischen Vorgängen offensichtlich eine Neigung zur Erreichung 
eines energieärmeren Zustandes. Diese Erkenntnis stimmt mit 
physikalischen Erfahrungen überein: Wasser fließt nicht von 
selbst bergauf, sondern nach unten, weil dabei die potenzielle 
Energie abnimmt. 

Stoffe, die einen hohen Energieinhalt besitzen, sind instabil. 
Durch Energieabgabe während einer Reaktion sind sie nach 
Ablauf der Reaktion aus dem instabilen Zustand in einen stabi¬ 
leren Zustand übergegangen. 

Von allen möglichen Zuständen eines Systems strebt die Natur 
den energiearmsten an. 


Prinzip vom Entropiemaximum 

Das Prinzip vom Energieminimum ist allerdings kein unter allen 
Umständen streng gültiges Gesetz; es gibt auch Vorgänge, die 
endotherm und trotzdem freiwillig verlaufen, ganz besonders 
bei höherer Temperatur. Der Grund dafür ist, dass neben dem 
Streben nach minimaler Gesamtenergie eine weitere Tendenz, 
die Zunahme der „Unordnung“, für den Ablauf einer Reak¬ 
tion bestimmend ist. 

Die Entropie S (Einheit: J/K) ist ein Maß für die Unordnung eines 
Systems. 

Auch diese Erkenntnis stimmt mit der Erfahrung überein. Wenn 
ein bewohntes Zimmer aufgeräumt worden ist, liegen alle Dinge 
„geordnet“ auf ihren Plätzen. Wird nun in der nächsten Zeit 
nicht mehr aufgeräumt, so wird die „Unordnung“ von selbst 
jeden Tag größer. 

Die Vergrößerung der Entropie (AS ist positiv) bei chemischen 
Vorgängen, z.B. durch Vermehrung der Teilchenanzahl oder 
durch Übergang vom festen (hohe Ordnung - Kristall) in den 
flüssigen oder gasförmigen Zustand, begünstigt den freiwilli¬ 
gen Ablauf dieses Vorganges. 

Von allen möglichen Zuständen eines Systems strebt die Natur 
den Zustand mit der höchsten Entropie an. 

Ob eine Reaktion freiwillig abläuft, wird deshalb sowohl durch 
die Reaktionswärme (AH) als auch durch die entstehende 
Unordnung (A5) bestimmt. Die Reaktionspartner versuchen ein 
Energieminimum zu erreichen, gleichzeitig streben sie aber 
auch ein Entropiemaximum an. Durch die Kombination dieser 
beiden Prinzipien erhält man die Größe AG, die angibt, unter 
welchen Bedingungen eine Reaktion freiwillig abläuft oder 
nicht. 
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Mögliche Kombinationen von Ah und AS 


Ah 

As 

ag 

Ablauf der Reaktion 

1. 

- 

+ 

- 

stets freiwillig 

2. 

+ 

- 

+ 

nie freiwillig 

3. 

- 

- 

- (T klein) 

+ (T groß) 

freiwillig 
nicht freiwillig 

4. 

+ 

+ 

+ (T klein) 

- (T groß) 

nicht freiwillig 
freiwillig 


Die Reaktion läuft spontan ab, wenn AG einen negativen Wert 
besitzt. Dies ist meist der Fall, wenn AH negativ ist (exotherme 
Reaktion). Ist die Reaktion endotherm (AH ist positiv), muss ent¬ 
weder die Reaktionstemperatur T sehr hoch oder die Entropie¬ 
zunahme AS sehr groß sein, damit AG negativ wird und die 
Reaktion spontan ablaufen kann. Die Reaktionstemperatur T 
wird in Kelvin angegeben. 

Freiwillige endotherme Vorgänge, wie das Verdampfen oder 
Lösen, sind daher stets mit einer starken Zunahme der Unord¬ 
nung verknüpft. 


2.1.2 Aktivierungsenergie und Katalyse 

Nun gibt es aber zahlreiche Fälle, in denen Stoffe, die energie¬ 
reich sind und miteinander exotherm reagieren könnten, dies 
nicht tun. Solche Reaktionen werden als „gehemmt“ bezeichnet, 
man spricht von metastabilen Systemen. Ein Beispiel dafür bil¬ 
det eine Mischung aus Wasserstoff und Sauerstoff (Knallgasge¬ 
misch), die ohne äußeren Anlass nicht explodiert, sondern eine 
Zündung (durch elektrischen Funken, Flamme oder einfach 
Wärme) benötigt. Solche Systeme brauchen zur Reaktion eine 
Zufuhr von Aktivierungsenergie. Dieses Verhalten lässt sich 
durch die Stoßtheorie anschaulich beschreiben. 


Stoßtheorie 

Es wird eine in der Gasphase verlaufende Reaktion zwischen 
den Molekülen H 2 und I 2 betrachtet: 

H 2 + I 2 -> 2 HI 

Damit die beiden Moleküle reagieren können, müssen sie 
Zusammenstößen. 


Das Vorzeichen 
von AG bestimmt , 
ob ein Vorgang 
freiwillig abläuft. 


Versuch zu 
Fall 4 


Thermische 
Zersetzung 
von FlgO 



i 

QD h 2 

t 

Zusammen¬ 
stoß der 
Ausgangsstoffe 

& 

Übergangs¬ 

zustand 

/ \ 


2HI 

Endprodukte 
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Reaktionstypen 


Im Augenblick des Zusammenstoßes sind die vier Atome für 
kurze Zeit miteinander verbunden. Diesen Zustand bezeichnet 
man als den Übergangszustand. Hier kommt es zu einer 
Umordnung der Elektronen, zu einer Neuorientierung von che¬ 
mischen Bindungen. 

Obwohl bei Gasreaktionen sehr häufig Zusammenstöße erfol¬ 
gen, führt nicht jeder Zusammenstoß zur Ausbildung dieses 
Ubergangszustandes. Dafür sind vor allem zwei Gründe maßge¬ 
bend: 



T 


Zusammenstoß 
ohne Reaktion 


Energie des Zusammenstoßes. Wenn Moleküle mit einer zu 
geringen Geschwindigkeit (Bewegungsenergie) Zusammenstö¬ 
ßen, so sind die Abstoßungskräfte der negativen Elektronenwol¬ 
ken so stark, dass sich der Übergangszustand nicht ausbilden 
kann. Die Moleküle mit zu niedriger Energie prallen beim 
Zusammentreffen wieder voneinander ab. Die Zusammenstöße 
müssen daher mit einer Mindestenergie erfolgen. Die Bewe¬ 
gungsenergie dieser Moleküle ist in diesem Übergangszustand 
gespeichert. Er besitzt einen höheren Energieinhalt als die Aus¬ 
gangsstoffe und die Endstoffe, seine Bindungsanordnung ist 
instabiler. Er existiert aus diesem Grunde nur Bruchteile von 
Sekunden und zerfällt dann wieder entweder in die Moleküle AB 
oder in die Moleküle A 2 und B 2 . Somit ist er „Zwischenprodukt“ 
sowohl für die Hinreaktion als auch für die Rückreaktion. 

Orientierung der Moleküle beim Zusammenstoß. Bei 

ungünstiger Orientierung der Moleküle kann sich der Über¬ 
gangszustand nicht bilden. 

Der Verlauf einer chemischen Reaktion lässt sich grafisch dar¬ 
stellen. 


Übergangszustand 



Energiediagramm einer 
exothermen Reaktion 



Energiediagramm einer 
endothermen Reaktion 
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Zwischen Anfangs- und Endzustand steht jeweils als „Energie¬ 
berg“ die Aktivierungsenergie (A lt A 2 ). Auch im Falle einer 
exothermen Reaktion (A 2 >A 1 ) muss diese „Barriere“ überschrit¬ 
ten werden, bevor die Reaktionswärme frei werden kann. Die 
frei werdende Wärme kann nachher zur Aktivierung weiterer 
Teilchen genügen, d.h., sie hält dann die Temperatur konstant 
oder erhöht sie sogar noch, so dass der Vorgang selbständig 
weiterläuft, nachdem die Ausgangsstoffe einmal aktiviert wor¬ 
den sind. Bei endothermen Reaktionen (A 2 <A J/ ) wird nachher 
nicht genügend Energie frei, um die Stoffe auf der notwendigen 
Temperatur zu halten. Es muss deshalb fortwährend Wärme 
zugeführt werden. 


Katalysator 

Statt durch Zufuhr von Aktivierungsenergie (Erwärmen) kann 
nun z.B. ein Gemisch von Wasserstoff und Sauerstoff auch 
dadurch zur Reaktion gebracht werden, dass man ein ange¬ 
wärmtes Platinblech in die Mischung hineinhält. Das Blech wirkt 
dabei als Katalysator. Seine Wirkung beruht wahrscheinlich 
darauf, dass das Platin an seiner Oberfläche Wasserstoffmole¬ 
küle adsorbiert, wobei die H-H-Bindungen offenbar so stark 
gelockert werden, dass beim Zusammenstoß mit einem Sauer¬ 
stoffmolekül die Reaktion vor sich gehen kann. 

Ganz allgemein bilden Katalysatoren mit einem der Ausgangs¬ 
stoffe eine reaktionsfähigere Zwischenverbindung, die dann 
mit einem anderen Stoff weiterreagiert, so dass der Katalysator 
im Verlaufe der Gesamtreaktion wieder frei wird: 

A 2 + Kat -► A 2 Kat A 2 Kat + B 2 -► 2 AB + Kat 

Durch die Bildung reaktionsfähiger Zwischenverbindungen 
erniedrigen Katalysatoren die benötigte Aktivierungsenergie 
unter Umständen so stark, dass der betreffende Vorgang ohne 
jede weitere Aktivierung, d.h. schon bei Zimmertemperatur, 
verläuft. 

Katalysatoren beschleunigen chemische Vorgänge, indem sie 
die Aktivierungsenergie herabsetzen. 


Versuch 

Katalysierter 
Zerfall von 
Wasserstoff¬ 
peroxid 

h 2 o 2 

Ih z O + 0,5 O z 


Slimm- 
“span¬ 
probe 



zerfällt nicht 


In vier 

Reagenzgläsern 
erfolgt getrennte 
Zugabe von: 

1. Braunstein 
Mn0 2 

2. Stücken roher 
Kartoffel 

3.Stücken 
gekochter 
Kartoffel 
4. einigen 
Tropfen Blut 

Glimmspanprobe 
zeigt: Bei 1., 2. 
und 4. entwickelt 
sich Sauerstoff; 
bei 3. nicht 

Biologische 
Katalysatoren 
(Enzyme) werden 
durch Kochen 
zerstört 
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Der Ablauf einer katalysierten exothermen Reaktion kann durch 
folgendes Diagramm veranschaulicht werden: 



Übergangszustand 


Aktivierungsenergie 
ohne Katalysator 
mit Katalysator 


End Stoffe 


Einfluss eines Katalysators auf das Energiediagramm 
einer exothermen Reaktion 

Manche (besonders oberflächenwirksame) Katalysatoren sind 
gegen sehr geringe Mengen bestimmter Substanzen („Katalysa¬ 
torgifte“) empfindlich und verlieren ihre Wirksamkeit. Beispiele 
von Katalysatorgiften sind Arsen- und Bleiverbindungen, 
Schwefelwasserstoff H 2 S, Cyanwasserstoff HCN. Aus diesem 
Grunde darf bei der Verwendung eines Platinkatalysators zur 
Entgiftung der Autoabgase nur bleifreies Benzin getankt wer¬ 
den. Die Giftwirkung, welche diese Stoffe auf den menschlichen 
und tierischen Organismus ausüben, ist darauf zurückzufüh¬ 
ren, dass sie auch im Körper bestimmte Katalysatoren (Enzyme) 
unwirksam machen. Inhibitoren (negative Katalysatoren) ver¬ 
langsamen chemische Vorgänge. 


2 . 1.3 Reaktionsgeschwindigkeit 

Besonders in der Technik ist es wichtig zu wissen, wie schnell 
ein chemischer Vorgang abläuft, damit dieser beherrschbar ist 
und beeinflusst werden kann. 

Bei einer chemischen Reaktion nimmt innerhalb einer Zeit¬ 
spanne Af die Konzentration c der beteiligten Stoffe entweder 
zu (Endstoffe) oder ab (Ausgangsstoffe). Um den zeitlichen Ver¬ 
lauf dieser Reaktion zu beschreiben, wird als Reaktionsge¬ 
schwindigkeit die in dem Zeitintervall At gemessene Konzentra¬ 
tionsänderung Ac eines Reaktionspartners definiert: 
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v: Reaktionsgeschwindigkeit 

c x : Konzentration eines Reaktionspartners 

zu Beginn der Reaktion f 7 A c = c 2 - c 1 

c 2 : Konzentration eines Reaktionspartners 

zur Zeit t 2 Af = f 2 -ü 

Die Abnahme (negatives Vorzeichen) der Konzentration des 
Ausgangsstoffes ist identisch mit der Zunahme (positives Vor¬ 
zeichen) der Konzentration des Endproduktes. Die Abnahme 
oder Zunahme der Konzentration eines Reaktionspartners steht 
stellvertretend für die Geschwindigkeit der gesamten Reaktion. 

Einfluss auf die Reaktionsgeschwindigkeit haben eine 
Reihe von Bedingungen: 

Art der Stoffe 

Stoffe mit Ionenbindung reagieren in gelöster Form spontan, da 
die Ionen frei beweglich sind. Liegen Stoffe mit Atombindung 
vor, so reagieren sie meist langsamer, da die Bindungen erst 
geöffnet werden müssen. Dazu ist häufig Aktivierungsenergie 
erforderlich. 

Verteilungszustand und Aggregatzustand 

Räumlich große, feste Brennstoffe verbrennen langsam, da sie 
wegen ihrer kleinen Oberfläche dem Sauerstoff der Luft geringe 
Angriffsflächen bieten. Der Holzklotz im Kamin brennt langsam 
weiter, aber Kohlenstaub (große Oberfläche) kann bei ungünsti¬ 
gen Verhältnissen eine Explosion auslösen. 

Beim Dieselmotor soll die Verbrennung nicht explosionsartig 
erfolgen. Daher wird der Brennstoff nicht vergast, sondern in 
feinste Flüssigkeitströpfchen zerstäubt, so dass die Verbren¬ 
nung in messbarer Zeit erfolgt. 

In Flüssigkeiten oder Gasen können die Reaktionspartner mole¬ 
kular durchmischt werden. Daher werden chemische Reaktio¬ 
nen häufig in Lösung oder in der Gasphase durchgeführt. 

Konzentration bei Lösungen und Druck bei Gasen 

Je mehr Teilchen vorhanden sind, um so größer ist die Wahr¬ 
scheinlichkeit, dass Teilchen Zusammenstößen. Es kann sich 
dadurch der Übergangszustand in einem bestimmten Zeitinter¬ 
vall At öfters ausbilden. 

Konzentrierte Säuren oder Laugen wirken daher stärker ätzend 
als verdünnte. 

Temperatur des Reaktionsgemisches 

Je höher die Temperatur eines Stoffes ist, desto schneller bewe¬ 
gen sich die Teilchen. Dadurch werden die Zusammenstöße der 


__ Ac 
V ~ At 

Abnahme der 
Konzentration 
eines Aus¬ 
gangsstoffes 


C 



At 


t, t 2 Zeit 


Versuch 

Einfluss des 
Zerteilungsgrades 



Heizöl in einer 
Porzellanschale 
ist schwer 
entflammbar. 

Sprühen Sie 
Heizöl in die 
Bunsenbrenner¬ 
flamme. 
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Häufigkeit der 
Zusammen¬ 
stöße in 
Abhängigkeit 
von der Zahl 
der Moleküle 
A 2 und B 2 



ein möglicher 
Zusammenstoß 
(lxl) 



zwei mögliche 
Zusammenstöße 
(2x1) 



sechs mögliche 
Zusammenstöße 
(2x3) 


Versuch 

„Die Joduhr " 

Bei Verdoppelung 
der Konzentration 
halbiert sich die 
Reaktionszeit (Be¬ 
schreibung siehe 
nebenan). 


Teilchen energiereicher (höhere Bewegungsenergie) und der 
Übergangszustand kann sich leichter ausbilden. Auch die 
Anzahl der Zusammenstöße pro Zeitintervall wird bei höherer 
Temperatur größer. 

Reaktionsgeschwindigkeit - Temperaturregel: 

Bei einer Erhöhung der Temperatur um 10°C verdoppelt sich bei 
vielen Reaktionen die Reaktionsgeschwindigkeit. 


Geschwindigkeitsgleichung 

Die Geschwindigkeitsgleichung ist die mathematische Formu¬ 
lierung der Reaktionsgeschwindigkeit. 

Häufig sind chemische Reaktionen, an denen zwei verschiedene 
Moleküle beteiligt sind (bimolekulare Reaktionen): 

A 2 + B 2 —► 2 AB 

Bei solchen Reaktionen entstehen durch den Zusammenstoß 
eines Moleküls A 2 mit einem Molekül B 2 zwei Moleküle AB. Die 
Zahl der Zusammenstöße, durch die der Übergangszustand 
gebildet werden kann, ist sowohl von der Zahl der Moleküle A 2 
als auch von der Zahl der Moleküle B 2 abhängig. 

Die Reaktionsgeschwindigkeit ist daher dem Produkt der Kon¬ 
zentrationen beider Reaktionspartner proportional: 

v ~ c(A 2 ) ■ c(B 2 ) 


v = k ■ c(A 2 ) • c(B 2 ) 


Den Proportionalitätsfaktor k bezeichnet man als Geschwin¬ 
digkeitskonstante der betreffenden Reaktion. Der Wert von k 
wächst im Allgemeinen mit steigender Temperatur, k hat für 
jeden chemischen Vorgang bei gegebener Temperatur einen 
ganz bestimmten Wert. Er wird durch die Verwendung eines 
Katalysators vergrößert. 

Für die Schreibweise c(A 2 ) wird in einer anderen Darstellung die 
chemische Formel der Verbindung in eine eckige Klammer 
gesetzt [A 2 ]: 


c(A 2 ) = [A 2 ] 


Ioduhr: Versuchsbeschreibung 
Es werden drei Lösungen hergestellt: 
A: 4,3 g KI0 3 , in 1 000 ml gelöst. 
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B: 1,16g Na 2 S0 3 + 4 ml H 2 S0 4 konzentriert + 10 ml Ethanol auf 
1 000 ml. 

C: 10 g Stärke, in 1 000 ml Wasser aufgekocht und filtriert. 

Drei Bechergläser werden mit je 100 ml Wasser, 20 ml B und 
5 ml C beschickt. Dann werden verschiedene Mengen A zugege¬ 
ben (Zugabemengen z.B. 5, 10, 20 ml A). Die Zeit zwischen 
Zugabe und plötzlichem Auftreten einer Blaufärbung wird 
gestoppt. Diese Farbe entsteht, sobald sich nach dem Verbrauch 
von Na 2 S0 3 freies Iod bildet und mit Stärke reagiert. Verdoppe¬ 
lung der Iodatkonzentration halbiert die Reaktionszeit. 


2.1.4 Chemisches Gleichgewicht und 
Massenwirkungsgesetz MWG 

Sehr viele chemische Vorgänge verlaufen umkehrbar (= reversi¬ 
bel), d.h., die gebildeten Endstoffe können miteinander reagie¬ 
ren und die Ausgangsstoffe zurückbilden. 

Eine besonders gut untersuchte umkehrbare Reaktion ist die 
Bildung von Iodwasserstoff aus Iod und Wasserstoff: 

H 2 + I 2 -> 2 HI 

Bringt man in einen verschließbaren Kolben je ein Mol Wasser¬ 
stoff und Iod und erwärmt etwas, so beginnt sich Iodwasser¬ 
stoff zu bilden. Laut Reaktionsgleichung müssten zwei Mole 
Iodwasserstoff entstehen. Die Reaktion ist jedoch nicht voll¬ 
ständig. Es bleibt stets eine gewisse Menge Wasserstoff und Iod 
übrig, die von der jeweiligen Reaktionstemperatur abhängt. Es 
stellt sich also bei jeder Temperatur ein Endzustand ein, in dem 
alle drei Stoffe in bestimmten Mengen vorhanden sind. Diesen 
Endzustand bezeichnet man als „chemisches Gleichge¬ 
wicht“. 

Erwärmt man umgekehrt in einem Kolben Iodwasserstoff, so 
zerfällt auch dieser unvollständig. Es bildet sich wieder ein 
Gleichgewicht, in dem alle drei Stoffe in bestimmten Konzentra¬ 
tionen vorhanden sind. In der Reaktionsgleichung stellt man 
diesen Sachverhalt durch einen Doppelpfeil dar: 

H 2 + I 2 ^ 2 HI 

Die Entstehung eines chemischen Gleichgewichtszustandes 
lässt sich für den Reaktionstyp 

A+B^C+D 
leicht erklären. 



Im ersten Kolben 
beginnt die Reaktion 
mit reinem Jod und 
Wasserstoff (1A). 
Bei 450°C stellt sich 
nach ca. I Stunde 
das Gleichgewicht 
ein (3A). Im zweiten 
Kolben beginnt die 
Reaktion (IB) mit rei¬ 
nem Jodwasserstoff. 

Nach I Stunde 
erreicht man das¬ 
selbe Gleichgewicht 
(3A-3B). 
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Mischt man die Stoffe A und B, so reagieren sie unter Bildung 
der Stoffe C und D. Die Geschwindigkeit dieser Reaktion (Hinre¬ 
aktion) nimmt mit fortschreitender Reaktion ab, da A und B 
verbraucht werden und somit ihre Konzentration abnimmt. Die 
Rückreaktion beginnt langsam, da die Konzentrationen von C 
und D klein sind. Die Reaktionsgeschwindigkeit nimmt aber im 
gleichen Maße, wie die Konzentration von C und D steigt, zu. 


Vj = kj • [A] ■ [B] v 2 = k 2 ■ [C] ■ [D] 


Schließlich ist ein Zustand erreicht, bei dem beide Geschwindig¬ 
keiten gleich sind. 

Vl=V 2 

Die Konzentrationen aller Reaktionsteilnehmer verändern sich 
nicht mehr. In den meisten Fällen sind aber die Konzentrationen 
der Ausgangsstoffe und der Endstoffe verschieden, da die 
Geschwindigkeitskonstanten und k 2 für die Hin- und Rückre¬ 
aktion unterschiedlich groß sind. 



Anfangszustand Endzustand Zeit Anfangszustand Endzustand Zeit 


Änderung der Konzentration 
der Ausgangsstoffe A/B 
und der Endstoffe C/D 


Änderung der Geschwindigkeit 
der Hinreaktion v , 
und der Rückreaktion v 2 


Es muss hervorgehoben werden, dass es sich beim chemi¬ 
schen Gleichgewicht um einen dynamischen Zustand 

handelt: Die Gleichgewichtskonzentrationen sind konstant, 
weil die Geschwindigkeiten entgegengesetzt verlaufender Reak¬ 
tionen gleich sind, und nicht, weil keine Vorgänge mehr ablau¬ 
fen. 

Setzt man für v 2 und v 2 die Geschwindigkeitsgleichungen ein, 
so erhält man: 

ki [A] [B] = k 2 [C] [D] 

ki = [C] [D] k l=K K = [CJ_[D] Endstoffe 
k 2 [A] [B] k 2 [A] ■ [B] Ausgangsst0 f fe 
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Der Quotient aus den Geschwindigkeitskonstanten der Hinreak¬ 
tion kj und der Rückreaktion k 2 ist wieder konstant und heißt 

Gleichgewichtskonstante K. 
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Diese Beziehung gilt allgemein, wobei die stöchiometrischen 
Zahlen in den Exponenten kommen: 

a-A + b- B ^ c-C + d- D 

Die Gleichgewichtskonstante K ist von der Temperatur abhän¬ 
gig. Sie wird durch Versuche ermittelt und kann für viele Reak¬ 
tionen aus Tabellen entnommen werden. 

K> 1 bedeutet, dass die Endstoffe überwiegen. K~ 1 bedeutet, 
dass Ausgangs- und Endstoffe in vergleichbaren Mengen vorlie¬ 
gen. K< 1 bedeutet, dass die Ausgangsstoffe überwiegen. 

Diese gefundene Gesetzmäßigkeit wird als das Massenwir¬ 
kungsgesetz MWG bezeichnet. Durch Übereinkunft schreibt 
man die Konzentration der Endstoffe in den Zähler und die Kon¬ 
zentration der Ausgangsstoffe in den Nenner des Ausdrucks für 
die Gleichgewichtskonstante. 

Viele Salze lösen sich in Wasser schlecht. Rührt man, so bildet 
sich eine gesättigte Lösung. Auf dem Boden des Gefäßes bleibt 
ungelöstes Salz (= Bodenkörper) liegen. Es bildet sich ein Gleich¬ 
gewicht zwischen dem Bodenkörper und der Lösung aus, 
sobald die Auflösungsgeschwindigkeit gleich wird der Kristalli¬ 
sationsgeschwindigkeit. Das Gleichgewicht wird durch das Lös¬ 
lichkeitsprodukt L beschrieben, das für jedes Salz einen cha¬ 
rakteristischen Wert hat, der experimentell bestimmt werden 
muss. Für die Reaktion der Ionen A + und B“ zum schwer lösli¬ 
chen Salz AB gilt: 

K _ [AB] 

[A + ][B1 

Da die Konzentration des Salzes AB in der gesättigten Lösung 
konstant ist, fasst man sie mit der Gleichgewichtskonstanten K 
zum Löslichkeitsprodukt L zusammen: 

^ = L=[A + ][B-] 

K 

Je kleiner L ist, desto schwerer löslich ist das betreffende Salz. 
Das Löslichkeitsprodukt von Silberchlorid AgCl in Wasser von 
20°C beträgt z.B. 1,1 • IO“ 10 (mol/1) 2 . Wird das Löslichkeitspro¬ 
dukt überschritten, fällt festes AgCl aus. Durch Einstellung 
einer hohen Chloridkonzentration erreicht man die vollstän¬ 
dige Abscheidung des Silberions. 


K _ [C] c ■ [D] d 
[A] a ■ [B] b 


Versuch 

Zu Leitungswas¬ 
ser gibt man eini¬ 
ge Tropfen ver¬ 
dünnte Silberni- 
tratlösung. Chlo¬ 
ridhaltiges Lei¬ 
tungswasser trübt 
sich leicht. Zugabe 
von NaCI-Lösung 
verstärkt die Trü¬ 
bung , bis sich ein 
Niederschlag ab¬ 
setzt. 


Prinzip von Le Chatelier 

Die Lage des chemischen Gleichgewichtes kann durch Ände¬ 
rung der Reaktionsbedingungen (z.B. Konzentration eines 
Reaktionspartners, Druck bei Gasreaktionen, Reaktionstempe- 
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ratur) verschoben werden. Die An- oder Abwesenheit eines 
Katalysators hat auf die Gleichgewichtslage keinen Ein¬ 
fluss, da ein Katalysator die Hinreaktion und die Rückreaktion 
in gleicher Weise beeinflusst. Die Zugabe eines Katalysators ver¬ 
anlasst jedoch ein nicht im Gleichgewicht befindliches System, 
dass es die Gleichgewichtseinstellung schneller vornimmt. 
Ganz allgemein gilt für Gleichgewichtsvorgänge das Prinzip 
vom kleinsten Zwang, das nach dem französischen Chemi¬ 
ker Henry le Chatelier benannt wurde: 

Werden bei einem im Gleichgewicht befindlichen System die äu¬ 
ßeren Bedingungen geändert, so verschiebt sich das Gleichge¬ 
wicht in der Weise, dass diese Änderungen vermindert werden. 


Versuch 

Zu 5 ml einer 
kaum gelblich ge¬ 
färbten Eisen (III)- 
chloridlösung 
(+HCI) gibt man 
etwas KSCN-Lö- 
sung -* blutrote 
Farbe. Man ver¬ 
dünnt, bis die 
Färbung ziemlich 
schwach wird, 
teilt die Lösung in 
drei Reagenzglä¬ 
ser auf. Zu einem 
gibt man etwas 
KSCN-Lösung zu, 
zum zweiten we¬ 
nig FeÜ 3 -Lösung, 
das dritte dient 
als Vergleich. 


Beispiele 

Änderung der Konzentration 

Das System H 2 (g) + I 2 (g) - 2 HI(g) befindet sich im Gleichge¬ 
wicht. Erhöht man die Wasserstoffkonzentration, verschiebt 
sich das Gleichgewicht in Richtung Iodwasserstoff. Dabei wird 
ein Teil des zugesetzten Wasserstoffs verbraucht, d.h., die am 
System durchgeführte Änderung wird vermindert. 

Im Gleichgewichtszustände sind Hin- und Rückreaktion gleich 
schnell v 1 = v 2 . Wird die Wasserstoffkonzentration erhöht, so ist 
anfänglich die Hinreaktion schneller als die Rückreaktion 
Vj > v 2 . Dadurch wird das Gleichgewicht gestört. Durch die ver¬ 
mehrte Bildung von Iodwasserstoff steigt aber die Geschwindig¬ 
keit der Rückreaktion so lange, bis wieder ein neuer Gleichge¬ 
wichtszustand erreicht ist = v 2 . Die Gleichgewichtskonstante 
K behält ihre ursprüngliche Größe. 

In diesem neuen Gleichgewichtszustände liegt die Iodwasser- 
stoffkonzentration über ihrem anfänglichen Wert. Die Iodkon- 
zentration hat im Vergleich zu ihrem Anfangswert abgenom¬ 
men und die Wasserstoffkonzentration ist niedriger als direkt 
nach der Zugabe von Wasserstoff. 

Änderung des Druckes 

Bei der Gasreaktion 2 S0 2 (g) + 0 2 (g) ^ 2 S0 3 (g) wird durch Kom¬ 
pression der Gasmischung der Gesamtdruck erhöht. Das Sys¬ 
tem versucht von sich aus diese Druckerhöhung wieder rück¬ 
gängig zu machen. Da bei der Hinreaktion zwei Gasmoleküle 
(Schwefeltrioxid) entstehen, gleichzeitig aber drei Gasmoleküle 
(Schwefeldioxid und Sauerstoff) verschwinden und zwei Gas¬ 
moleküle einen geringeren Druck ausüben als drei, verschiebt 
sich das Gleichgewicht nach rechts. 

Änderung der Reaktionstemperatur 

Bei einer Änderung der Reaktionstemperatur wird die Gleichge¬ 
wichtskonstante K verändert. Um die Wirkung einer Tempera¬ 
turänderung Voraussagen zu können, muss bekannt sein, ob 
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die Bildung der Endstoffe eine exotherme oder endotherme 
Reaktion ist. 

Erhöht man die Temperatur, wird eine endotherme Reaktion 
begünstigt, da sie die zugeführte Wärme verbraucht. Tempera¬ 
turerniedrigung begünstigt eine exotherme Reaktion, da sie 
Wärme freisetzt. Betrachtet man die Reaktion: 

C0 2 (g) + H 2 (g) * CO(g) + H 2 0(g) +A H 

so verschiebt sich bei Temperaturerhöhung das Gleichgewicht 
nach rechts, da die Bildung von Kohlenmonoxid und Wasser 
eine endotherme Reaktion ist. 


Versuch 

Zu einer Lösung 
aus Kaliumiodid 
und lod tropft 
man etwas Stär¬ 
kelösung. Die Lö¬ 
sung färbt sich 
blau. Beim Erwär¬ 
men mit dem Bun¬ 
senbrenner ver¬ 
schwindet die 
blaue Farbe und 
kommt beim Ab¬ 
kühlen wieder. 



2.1.5 Übungen 


3 . 


4. 


5. 


Zeichnen Sie das Energiediagramm für folgende angenommene Reaktion: 
A + B^ 2 C,A 1 = l55kJ,A 2 =ll3kJ. Geben Sie die Größe von AH im Diagramm 
an. Ist die Reaktion exo- oder endotherm? Zeichnen Sie in das Diagramm die 
Kurve einer katalysierten Reaktion ein. 

Distickstofftetroxid (N 2 0 4 ), ein farbloses Gas, zerfällt in das braune Gas Stick¬ 
stoffdioxid (N0 2 ). 

a) Schreiben Sie zuerst die Reaktionsgleichung an. 

b) Zwei Kolben werden bei 20°C mit einer Gleichgewichtsmischung der beiden 
Gase gefüllt und zeigen eine hellbraune Farbe. Einer der Kolben wird aufO°G 
abgekühlt. Seine Farbe wird heller. Der andere Kolben wird auf 100°G 
erwärmt und er wird dabei dunkelbraun. Ist der Zerfall von N 2 0 4 exotherm 
oder endotherm? Erklärung. 

Die Bildung von Phosgen (COCI 2 ) erfolgt exotherm nach der Gleichung 
CO + Cl 2 ±f COCl 2 . 

Wie ändert sich die Menge Phosgen im Gleichgewicht, wenn man 

a) bei konstantem Volumen mehr Cl 2 zugibt? 

b) das Volumen des Behälters vergrößert? 

c) CO durch Komplexbildung entfernt? 

d) einen Katalysator zugibt? 

e) die Temperatur erniedrigt? 

Für eine Reaktion A + B^ C misst man AH = +50 kJ/mol und AS = +200 J/Kmol. 
Wird diese Reaktion bei 30°C spontan ablaufen? 

Der Ablauf einer Reaktion dauert bei 120°C zwei Sekunden. Wie lange dauert 
die Reaktion bei 40°G, wenn die übliche Temperaturabhängigkeit der Reakti¬ 
onsgeschwindigkeit vorliegt? 
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6. a) Schreiben Sie das Massenwirkungsgesetz für die Gasreaktion CO + Cl 2 = 

COCI 2 . 

b) Was bedeutet der experimentelle Wert K = 133 für die Lage des Gleichge¬ 
wichtes? 

c) Erklären Sie, welchen Einfluss die Erhöhung des Druckes auf die Lage dieses 
Gleichgewichtes hat. 

7. a) Schreiben Sie das Massenwirkungsgesetz für die Gasreaktion: N 2 + 0 2 = 

2 NO (+AH). 

b) Was bedeutet der experimentelle Wert K = I0~ 5 für die Lage des Gleichge¬ 
wichtes? 

c) Wie verschiebt sich das Gleichgewicht bei Erhöhung der Temperatur? 
Begründen Sie die Antwort. 

8. Warum steigt die Stickoxidkonzentration in Verbrennungsgasen mit Zunahme 
der Verbrennungstemperatur? (Vgl. Aufgabe 7.) 


9. Bestimmen Sie die Richtung, in der sich die folgenden Gleichgewichtssysteme 
unter dem Einfluss der rechts neben den Gleichungen angegebenen Reaktions¬ 
bedingungen verschieben. Zeichnen Sie die Pfeilrichtung ein. 


a) CO(g) + H 2 0 - C0 2 (g) + H 2 (g) -AH 

b) N 2 (g) + 0 2 (g) - 2 NO(g) +AH 

c) 2 NOBr(g) - 2 NO(g) + Br 2 (g) 

d) C(f) + C0 2 (g) - 2 CO(g) 

e) N 2 0 4 (g) - 2 N0 2 (g) 

f) N 2 (g) + 3 H 2 (g) - 2 NH 3 (g) 


Temperaturerhöhung 

Temperaturerniedrigung 

Druckerniedrigung 

Druckerniedrigung 

N0 2 -Konzentrationszunahme 

Zusatz eines Katalysators 


10. Zu 10 ml einer Bariumchloridlösung, die 0,01 mol BaCI 2 im Liter enthält, wer¬ 
den 90 ml Natronlauge einer Konzentration I mol/l zugegeben. Das Ionen Pro¬ 
dukt von Ba(OH) 2 ist 5 ■ I0~ 3 (mol/l) 3 . Formulieren sie das lonenprodukt. Wird 
unter den angegebenen Bedingungen Bariumhydroxid ausfallen? 


11. Die Gleichgewichtskonstante für die lodwasserstoffbildung H 2 + l 2 ^ 2 Hl hat 
bei 475°C den Wert K = 49. In einem Kolben, der zunächst reines Hl enthielt, 
wurden im Gleichgewicht 0,2 mol/l H 2 gemessen. Wie groß sind unter diesen 
Bedingungen [l 2 ] und [Hl]? 
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2.2 Säuren und Basen 


Versuch 


Die ersten Bemühungen, Säuren und Basen zu charakterisieren, 
gründeten sich auf experimentell beobachtbare Eigenschaften: 

Säuren und Basen hat man früher nach ihrem Geschmack 
benannt. Da heute das Kosten von Chemikalienlösungen grund¬ 
sätzlich abzulehnen ist, kann dieses Kennzeichen nicht verwen¬ 
det werden (Ausnahmen: saure Früchte, Essig...). 

Säuren greifen auch in verdünnter Form die Haut an, machen 
sie rauh und rissig (Vorsicht!). Basen quellen die Haut und 
machen sie glitschig (Seifenlauge). 


Saure und 
basische Lösun¬ 
gen werden mit 
verschiedenen 
Indikatoren ver¬ 
setzt und ihre 
Farben notiert 

z.B. Indikator 

Phenolphthalein 

•'v r 's r 


Säuren und Basen verändern bestimmte Farbstoffe. So färbt 
sich z. B. „Rotkraut“ beim Kochen rot, wenn man Essig (Säure) 
zusetzt. Wäscht man anschließend das Kochgeschirr ab (Base), 
so färbt sich das Abwaschwasser blau. Solche Farbstoffe nennt 
man Säure-Base-Indikatoren. 

In der Geschichte hat man verschiedene Vorstellungen über das 
Wesen von Säuren und Basen entwickelt. Jede dieser Theorien 
erscheint unter bestimmten Umständen vorteilhaft. Für ein 
gegebenes Problem benutzt der Chemiker die Theorie, die für 
seine Bearbeitung am geeignetsten erscheint. 


Dl 

sauer basisch 
farblos rot 


1777 A. Favoisier Säuren enthalten Sauerstoff, weil sie aus Oxi¬ 
den von Nichtmetallen entstehen. 

1816 H. Davy Säuren enthalten Wasserstoff. 

1834 M. Faraday Säuren, Basen und Salze sind Elektrolyte. In 
ihren wässerigen Fösungen müssen daher 
Ionen vorhanden sein. 

1838 J. Fiebig Säuren enthalten Wasserstoff, der durch ein 
Metall ersetzt werden kann. 


2 . 2 .1 Arrhenius-Theorie 


Die erste allgemeine Säure-Base-Theorie stammt von Svante 
Arrhenius, der sie 1883-1884 aufstellte. Diese einfache Theo¬ 
rie wird für wässerige Fösungen noch häufig verwendet. Sie 
definiert Säuren und Basen wie folgt: 

Säuren sind Stoffe, die in wässeriger Lösung die Wasserstoffio- 
nen-fFP-Ionen-, Protonen-)Konzentration erhöhen. 

Beispiel: HCl -> H + + CI' 

Den Zerfall in Ionen nennt man Dissoziation (vgl. 1.7.3 Fösungs- 
vorgang von HCl). 


Versuch 

Die elektrische 
Leitfähigkeit von 
destilliertem Was¬ 
ser steigt bei Zu¬ 
gabe von Salzsäu¬ 
re oder Natron¬ 
lauge. 
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Basen sind Stoffe, die in wässeriger Lösung die Hydroxidionen- 
(0H~-lonen-)Konzentration erhöhen. 

Beispiel: NaOH -► Na + + OH“ 

Reagieren Säuren und Basen miteinander, die in Wasser voll¬ 
ständig dissoziiert sind, so neutralisieren sie einander. 

Neutralisation ist die Reaktion einer Säure mit einer Base, in 
deren Verlauf ein Salz und Wasser entstehen. 

So reagiert Salzsäure (HCl) mit Natronlauge (NaOH) zu Natrium¬ 
chlorid (NaCl) und Wasser: 

HCl + NaOH ^ H 2 0 + NaCl 

Das Wasser übt eine besondere Wirkung auf viele Verbindungen 
aus, sie können dissoziieren, d.h., sie werden mehr oder 
weniger in Ionen aufgespalten (vgl. 1.7.3 Lösungsvorgang). 

So ist Chlorwasserstoff (Hydrogenchlorid, HCl) ein Gas. Zwi¬ 
schen dem Wasserstoff und dem Chlor besteht in diesem Mole¬ 
kül eine polare Atombindung (vgl 1.6.2 Atombindung - Mole¬ 
küle). Löst man Chlorwasserstoff in Wasser, so wird diese polare 
Atombindung durch die Dipole des Wassers aufgesprengt. Es 
entstehen H + (aq)- und Cl“(aq)-Ionen. Die HCl-Moleküle dissoziie¬ 
ren: 


HCl -> H + (aq) + Cl“(aq) 

Bei Verwendung der Ionenschreibweise sieht die Neutralisati¬ 
onsreaktion folgendermaßen aus: 

H + (aq) + Cl“(aq) + Na + (aq) + OH“(aq) ^ H 2 0 + Na + (aq) + Cl“(aq) 


Versuch 

Gleiche Volumina 
etwa 10%iger Na¬ 
tronlauge und 
Salzsäure werden 
in einem Reagenz¬ 
glas gemischt und 
die Temperaturer¬ 
höhung wird ge¬ 
messen. 


Wie aus dieser Gleichung hervorgeht, ist eine Neutralisation 
eigentlich nur eine Reaktion zwischen dem H + -Ion der Säure 
und dem OH“-Ion der Base. Der „Säurerest“ und das Kation bil¬ 
den das Salz, das in Wasser dissoziiert vorliegt. Demnach kann 
die Neutralisation durch die Gleichung 

H + (aq) + OH"(aq) ^ H 2 0 

wiedergegeben werden. 

Diese Reaktion ist exotherm. Die freigesetzte Wärme nennt man 

Neutralisationswärme. 
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Säure- und Basestärke 


Versuch 


Die Stärke einer Säure wird durch die Wasserstoffionenkonzen¬ 
tration ausgedrückt, die sich in wässeriger Lösung der Säure 
gegebener Konzentration einstellt. Entsprechend beruht die 
Stärke einer Base auf der Hydroxidionenkonzentration, die sich 
in einer wässerigen Lösung der Base einstellt. 

Starke Säuren sind in wässeriger Lösung vollständig oder na¬ 
hezu vollständig dissoziiert. Schwache Säuren sind in wässeri¬ 
ger Lösung unvollständig dissoziiert. 

Arrhenius stellte fest, dass Säuren und Basen bei hohen Kon¬ 
zentrationen nicht vollständig dissoziieren. 


Der Dissoziationsgrad a gibt an, welcher Bruchteil einer 
Säure (allgemein HA) in Wasser dissoziiert vorliegt. Er kann 
durch Messung bestimmt werden und wird meist in Prozenten 
angegeben. 


Dissoziationsgrad a -- 


|y^-j Konzentration der dissoziierten Moleküle 
[^^Gesamtkonzentration der Säure 



Man läßt C0 2 
durch Wasser 
perlen. Dieses 
reagiert sauer 
(Sodawasser). 

Destilliertes 
Wasser reagiert 
durch Aufnahme 
von C0 2 aus der 
Luft sauer. 


Auch Oxide lassen sich in das Arrhenius-Konzept einfügen. 


Reaktion von Oxiden mit Wasser 

Die Oxide vieler Nichtmetalle reagieren mit Wasser zu Säuren, 
sie werden als saure Oxide oder saure Anhydride bezeichnet: 

S0 3 + H 2 0 - 2 H + (aq) + S0 4 2_ (aq) 

Viele Metalloxide lösen sich unter Bildung von Hydroxiden in 
Wasser. Man bezeichnet sie als basische Oxide: 


Na 2 0 + H 2 0 - 2 Na + (aq) + 2 OH"(aq) 

Nichtmetalle bilden über die Oxide Säuren. Metalle bilden über 
die Oxide Basen. 

Saure und basische Oxide reagieren auch in Abwesenheit von 
Wasser miteinander zu Salzen: 

C0 2 + CaO -> CaC0 3 

Nicht alle Säuren und Basen lassen sich allerdings von Oxiden 
ableiten, wie z. B. die Salzsäure (HCl) und die Ammoniaklauge 
(NH 4 OH). 

Ein Nachteil der Arrhenius-Theorie ist, dass sie sich auf das 
Lösungsmittel Wasser beschränkt und basische Stoffe, die keine 
OH-Ionen abgeben können (z. B. Ammoniak), nicht berücksich¬ 
tigt. Später entwickelte Säure-Base-Konzepte sind allgemeiner 
anwendbar. 


Versuch 

Man verbrennt 
einen Magnesium¬ 
streifen und gibt 
das Oxid in 
Wasser (+ Phenol¬ 
phthalein). 

Um das Oxid ent¬ 
steht Rotfärbung 
(langsam). 
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2 . 2.2 Brönsted-Theorie 

Diese Theorie wurde im Jahre 1923 von Johannes N. Brön- 
sted und Thomas M. Lowry unabhängig voneinander entwi¬ 
ckelt. Sie definierten Säuren als Substanzen, die Protonen abge¬ 
ben können, und Basen als Substanzen, die Protonen aufneh¬ 
men können. Diese Definitionen schließen den Säurebegriff 
nach Arrhenius ein, sind aber unabhängig vom Lösungsmittel. 

Säuren sind Protonendonatoren (Geber). 

Basen sind Protonenakzeptoren (Empfänger). 

Die Reaktion einer Säure mit einer Base besteht in einer Proto¬ 
nenübertragung von der Säure zu der Base. Sie wird als Proto- 
lyse bezeichnet und ist die charakteristische Reaktion dieser 
Substanzen. 

Die Lösung von Ammoniak in Wasser kann durch folgende Glei¬ 
chung wiedergegeben werden: 

H 2 0 + NH 3 ^ NH 4 + + OH" 

Säure Base Säure Base 

Bei dieser Reaktion ist H 2 0 die Säure. Sie gibt ein Proton an die 
Base NH 3 ab. In der Rückreaktion ist NH 4 + die Säure und OH" die 
Base. 

In entsprechender Weise wird die Lösung von Chlorwasserstoff 
in Wasser formuliert: 

HCl + H 2 0 ^ H 3 0 + + CI" 

Säure Base Säure Base 

Allgemein lässt sich das Protolysegleichgewicht beschreiben: 

HA + B ^ BH + + A" 

Säure(l) Base(2) Säure(2) Base(l) 

Bei einer Protonenübertragungsreaktion sind immer zwei 
Säure-Base-Paare beteiligt, die man „konjugiert“ nennt. 


Folgende konjugierte Säure-Base-Paare wurden bisher 
angegeben: 


Säure H 2 0 HCl HA BH + NH 4 + konjugierte Säure 

konjugierte Base OH" CI" A" B NH 3 Base 


Starken Säuren, die eine große Tendenz haben, Protonen abzu¬ 
geben, entsprechen schwache konjugierte Basen. Starken 
Basen, die eine große Tendenz haben, Protonen aufzunehmen, 
entsprechen schwache konjugierte Säuren. 
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Tabelle der wichtigsten Säuren 


Säure 

konjugierte Base (auch Säurerest) 

Name 

Formel 

Formel 

Name des Anions 

Salzsäure 

HCl 

er 

Chlorid 

Flusssäure 

HF 

f- 

Fluorid 

Salpetersäure 

HN0 3 

no 3 - 

Nitrat 

Salpetrige Säure* 

hno 2 

no 2 - 

Nitrit 

Blausäure 

HCN 

CN- 

Cyanid 

Schwefelsäure 

h 2 so 4 

HS0 4 - 

Hydrogensulfat 

(Hydrogensulfat) 

hso 4 - 

S0 4 2 - 

Sulfat 

Schweflige Säure* 

h 2 so 3 

HS 03 - 

Hydrogensulfit 

(Hydrogensulfit) 

HSO3- 

so 3 2 - 

Sulfit 

Kohlensäure* 

h 2 co 3 

HCCV 

Hydrogencarbonat 

(Hydrogencarbonat) 

HCO3- 

co 3 2 - 

Carbonat 

Phosphorsäure 

h 3 po 4 

H 2 P0 4 - 

Dihydrogenphosphat 

(Dihydrogenphsophat) 

h 2 po 4 - 

hpo 4 2 - 

Hydrogenphosphat 

(Hydrogenphosphat) 

hpo 4 2 - 

P0 4 3 - 

Phosphat 


* Als Reinstoff nicht isolierbar 


Kann eine Säure nur ein Proton abgeben, nennt man sie einpro- 
tonig. Können Säuren mehr als ein Proton abgeben, werden sie 
als zwei-, drei- oder mehrprotonig bezeichnet: 

Manche einprotonigen Säuren geben in Wasser alle Protonen ab. 
Keine mehrprotonige Säure kann alle Protonen abgeben. 

-H + 

hci -> cr 

- H+ 

H 2 S0 4 - HS0 4 “ - S0 4 2 " 

H 3 P0 4 - H 2 P0 4 - - HP0 4 2 - - P0 4 3 " 

HS0 4 " ist eine schwächere Säure als H 2 S0 4 . 

H 2 P0 4 " ist eine schwächere Säure als H 3 P0 4 . 

HP0 4 2 " ist eine schwächere Säure als H 2 P0 4 ". 

Es gibt auch Stoffe, die sowohl als Protonendonator als auch als 
Protonenakzeptor angesehen werden können, d.h. solche, die 
sich gegenüber einer basisch wirkenden Substanz als Säure, 
gegenüber einer sauer wirkenden Substanz als Base verhalten. 
Solche Stoffe nennt man Ampholyte. 
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dC H >°* 

K„. 

& 


*■ H + 

.© 


& 

^OH" 


Beispiel: 

Wasser besitzt Protonen, die abgegeben werden können, wenn 
ein Akzeptor vorhanden ist. Es kann aber auch Protonen in 
Reaktion mit einem Donator aufnehmen: 


+H + -H + 

H 3 0 + «- H 2 0 - OFT 

Säure Base 

Wasser ist ein Ampholyt. 

Tabelle der wichtigsten Basen 


H 2 0 + NH 3 ^ NH 4 + + OFT 
Säure Base 

HCN + H 2 0 ^ H 3 0 + + CN“ 
Säure Base 


Base 

Formel 

Name der Lösung 

Natriumhydroxid 

NaOH 

Natronlauge, in fester Form: Ätznatron 

Kaliumhydroxid 

KOH 

Kalilauge, in fester Form: Ätzkali 

Calciumhydroxid 

Ca(OH) 2 

Kalklauge, in fester Form: Löschkalk, 
in Wasser suspendiert: Kalkmilch 

Ammoniumhydroxid* 

NH 4 OH 

Ammoniaklauge, Salmiakgeist 


* Als Reinstoff nicht isolierbar 


[H + ] [A~] 
[HA] 


Säure- und Basekonstante 

Bei schwachen Säuren existiert ein Gleichgewicht zwischen den 
Ionen und den undissoziierten Molekülen (vgl. 2.1.4 MWG): 

HA ^ H + (aq) + A“(aq) K s : Säurekonstante 

Mit Hilfe der K s - Werte, die durch Messung bestimmt werden 
können, lassen sich die Säuren nach ihrer Stärke ordnen. So ist 
z. B. die schwache salpetrige Säure ( K s = 4,5 • 10 -4 ) eine stärkere 
Säure als die Essigsäure ( K s = 1,8-10“ 5 ) und diese ist wiederum 
stärker als die Blausäure ( K s = 4,0 ■ IO' 10 ). 

Die Säurestärke ist für viele Reaktionen, z. B. Salzhydrolyse (vgl. 
2.2.4) oder Pufferwirkung (vgl. 2.2.5), von entscheidender 
Bedeutung. So verdrängt eine starke Säure die schwächere aus 
ihrem Salz. Durch das Auftropfen von Salzsäure (starke Säure) 
auf Kaliumcyanid (Salz einer schwachen Säure) wird Blausäure 
freigesetzt: 

HCl + KCN -> HCN + KCl 


*b = 


[BH + ] [OH~] 
[B] 


Analog den K s -Werten der Säuren kann man Basen K b -Werte 
zuordnen. 

B + H 2 0 ^ BH + (aq) + OH"(aq) K h : Basekonstante 
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2.2.3 lonenprodukt des Wassers and pH-Wert 

Sehr genaue Messungen haben ergeben, dass auch reinstes Was¬ 
ser den elektrischen Strom leitet. Es müssen also einige Wasser¬ 
moleküle in Ionen zerfallen sein: 

H 2 0 ^ H + (aq) + OH-(aq) 


Dissoziation 

(vereinfacht) 



Wegen der elektrostatischen Anziehungskräfte zwischen den 
Dipolmolekülen des Wassers und Wasserstoffionen ist das Was¬ 
serstoffion in wässeriger Lösung nicht allein beständig, son¬ 
dern es bildet mit einem Wassermolekül das Hydroniumion: 


H + + H 2 0 -> H 3 0 + (aq) 


Die beiden Gleichungen addiert, ergeben die Gleichung für die 
Autoprotolyse des Wassers: 

H 2 0 + H 2 0 ^ H 3 0 + (aq) + OH~(aq) 

Meist gibt man der Einfachheit halber das hydratisierte Wasser¬ 
stoffion H + (aq) und die Wasserstoffionenkonzentration [H + ] an 
(entsprechend der 1. Gleichung). 

Für dieses Gleichgewicht gilt das Massenwirkungsgesetz: 

[H + ][OH1 

[H 2 0] 

Die Konzentration der Wassermoleküle kann praktisch als kon¬ 
stant angesehen werden, weil nur ganz wenige Wassermoleküle 
dissoziieren. 


Autoprotolyse 



OH 


n: Anzahl der Mole Wasser in einem Liter (1 000 g) Wasser 

" — mol - [H 2 0] = 55,5 mol/1 

Das Gleichgewicht vereinfacht sich daher: 

K= [H ™ ] K- [55,5] = /f w = [H + ] [OH'] 

Durch Leitfähigkeitsmessungen von allerreinstem Wasser hat 
man die Protonenkonzentration [H + ] bei 25°C zu 1 • 10' 7 mol/1 
berechnet. (Mit steigender Temperatur steigt sie.) 

Da ein Molekül Wasser in ein Wasserstoffion und ein Hydroxid¬ 
ion zerfällt, ist im neutralen Wasser die Wasserstoffionenkon¬ 
zentration gleich der Hydroxidionenkonzentration. 
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K w = 1(T 14 (mol/1) 2 


Versuch 

Bestimmung des 
Umschlagberei¬ 
ches von Indika¬ 
torlösungen mit 
dem pH-Meter. 


Versuch 



1. Messung des 
pH-Wertes von 
Getränken 

2. Messung des 
pH-Wertes 
verschiedener 
Salzlösungen 


Durch Einsetzen der Zahlenwerte für [H + ] = [OH ] = 10 7 mol/1 
ergibt sich: 

IC* = [H + ] • [OH"] = IO" 14 (mol/1) 2 

Das heißt, dass von 555.000.000 Wassermolekülen nur eines 
dissoziiert. Das gilt in jedem Wasser (reinstem destilliertem und 
schmutzigem Flusswasser). 

Das Ionenprodukt des Wassers zeigt, dass in wässeriger Lösung 
die Wasserstoff- und Hydroxidionenkonzentrationen nie unab¬ 
hängig voneinander betrachtet werden können. Steigt bei 
Zusatz einer Säure die Wasserstoffionenkonzentration, sinkt 
gleichzeitig die Hydroxidionenkonzentration, da der Wert der 
Konstante K w = 10" 14 erhalten bleibt. Beim Zusatz einer Base 
sinkt die Wasserstoffionenkonzentration. 

Man hat daher die Wasserstoffionenkonzentration als Maß für 
die saure oder basische Reaktion einer Lösung gewählt. Aus 
Zweckmäßigkeitsgründen nimmt man allerdings den negativen 
dekadischen Logarithmus der Wasserstoffionenkonzentration. 
Man nennt ihn pH-Wert. 

Der pH-Wert ist der negative dekadische Logarithmus des Zah¬ 
lenwertes der Wasserstoffionenkonzentration in wässeriger Lö¬ 
sung. 

pH = -log[H + ] 

Da in reinem Wasser die Wasserstoffionenkonzentration gleich 
der Hydroxidionenkonzentration (IO -7 mol/1) ist, hat es einen 
pH-Wert von 7. Man nennt dieses Wasser neutral. Bei Säuren 
steigt die Wasserstoffionenkonzentration, der pH-Wert wird 
daher kleiner als 7. In Basen sinkt die Wasserstoffionenkonzen¬ 
tration, der pH-Wert wird daher größer als 7. Die pH-Skala liegt 
daher üblicherweise zwischen 0 und 14. 


<—zunehmend sauer neutral zunehmend basisch—► 

_I_ 

pH j 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14 

H + 10° 10 - ' 10' 2 10' 3 10- 4 I0' 5 IO" 6 IO' 7 IO -8 IO' 9 IO' 10 10“" I0' 12 10" 13 IO' 14 

mol/l 

OH“ KT’ 4 10' 13 KT 12 10~" IO" 10 IO' 9 10' 8 10' 7 IO -6 10" 5 IO -4 IO' 3 10' 2 IO' 1 10° 

mol/l 


Der pH-Wert kann mit Papieren, die mit Indikatoren getränkt 
sind, sehr einfach gemessen werden. Man taucht die Papier¬ 
streifen in die Prüflösung und vergleicht die Farbe mit einer bei¬ 
gegebenen Farbskala. Universalindikatorpapiere geben kleinere 
oder größere pH-Bereiche an. 

Mit Hilfe von pH-Metern und Glaselektroden lässt sich der 
pH-Wert auf elektrischem Wege sehr genau messen. 
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An der Glaselektrode bildet sich eine Spannung aus, die zum 
pH-Wert proportional ist (vgl. 2.4.2 Elektrochemische Span¬ 
nungsreihe). Diese Spannung misst man mit einem hochohmi¬ 
gen Voltmeter, das in pH-Einheiten kalibriert ist (= pH-Meter). 

Die pH-Werte einiger bekannter wässeriger Lösungen: Zitronen¬ 
saft 2 - Magensaft 2 (Bereich 1 bis 7) - Essig 2 bis 3 - Wein 3 bis 4 
- Sodawasser 4 - Bier 4 bis 5 - menschlicher Harn 5 bis 8 - Milch 
6,5 - Leitungswasser 5,5 bis 7,5 - menschliches Blut 7,4 - Meer¬ 
wasser 8,2 - Seifenlösung 10. 


2.2.4 Protolyse von Salzlösungen 
(= Salzhydrolyse) 

Zahlreiche Ionen sind Säuren bzw. Basen. Sie können Protonen 
abgeben bzw. aufnehmen. Beim Lösen von Salzen, die aus sol¬ 
chen Ionen bestehen, tritt deshalb neben der Ausbildung der 
Hydrathülle noch eine Protolyse ein. Eine Lösung von Natrium¬ 
acetat reagiert wegen der Hydrolyse des Acetations basisch: 

ch 3 coo- + h 2 o ^ ch 3 cooh + oh- 

Eine Lösung von Ammoniumchlorid reagiert wegen der Hydro¬ 
lyse des Ammoniumions sauer: 

NH 4 + + H 2 0 ^ NH 3 + H 3 0 + 

NaCl in wässeriger Lösung reagiert es neutral, weil es das 
Salz einer starken Base und einer starken Säure ist. 

NaN0 2 in wässeriger Lösung reagiert es basisch, weil es das 
Salz einer starken Base und einer schwächeren Säure 
ist. 

A1C1 3 in wässeriger Lösung reagiert es sauer, weil es das Salz 
einer schwachen Base und einer starken Säure ist. 


2.2.5 Puffer 

Manchmal ist es erforderlich, den pH-Wert einer Lösung über 
einen längeren Zeitraum konstant zu halten. Oft ist dies aber 
schwierig. Kommt die Lösung nämlich mit Luft in Berührung, so 
absorbiert sie Kohlendioxid und wird sauer. Bewahrt man die 
Lösung in einem Glasgefäß auf, dann können aus dem Glas her¬ 
ausgelöste alkalische Bestandteile den pH-Wert ändern. Um 
trotz dieser Umstände den pH-Wert unverändert zu halten, ver¬ 
wendet man Pufferlösungen. 


Pufferlösungen sind in der Lage, bei Zusatz kleiner Mengen 
von Säuren oder Basen ihren pH-Wert fast konstant zu halten. 
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Versuch 



In beide Becher¬ 
gläser werden 
gleiche Mengen 
Säure oder Base 
gegeben und 
die pH-Werte 
gemessen. 

Im destillierten 
Wasser sind 
die Änderungen 
viel größer. 


Ein Puffer kann aus einer schwachen Säure (oder einer schwa¬ 
chen Base) und einem Salz der schwachen Säure (oder schwa¬ 
chen Base) hergestellt werden. So kann zum Beispiel eine Puffer¬ 
lösung aus Essigsäure und Natriumacetat (oder Ammoniaklauge 
und Ammonchlorid) hergestellt werden. Die Funktionsweise 
des Puffers beruht auf zwei Reaktionen. Elydroxidionen werden 
gebunden: 

CH 3 COOH + OH- ^ ch 3 coct + h 2 o 
H ydroniumionen werden gebunden: 
ch 3 coo- + h 3 o + ^ CH 3 C00H + H 2 0 

Auf diese Weise wird das Gleichgewicht (nach Le Chatelier) zwi¬ 
schen Hydroxidion und Hydroniumion erhalten, solange noch 
Essigsäure bzw. Acetat in der Lösung vorhanden sind. Der 
pH-Wert bleibt annähernd konstant. Diese Mischung puffert am 
besten bei pH 4,8. Die Mischung NH 3 /NH 4 C1 puffert bei pH 9,2. 

Außerordentlich wichtig sind Puffersysteme in der Biochemie. 
Der pH-Wert des Blutes wird beim gesunden Menschen durch 
den Kohlensäure-Hydrogencarbonat-Puffer auf 7,40+0,05 
gehalten. Auch Proteine wie das Hämoglobin wirken als Puffer. 
pH-Werte des Blutes unter 6,8 und über 7,8 schädigen den Orga¬ 
nismus und können zum Tod führen. 


Messgefäße für 
die Titration 


2.2.6 Säure-Base-Titration 



Messkolben und 
Pipette werden bis 
zur Marke gefüllt. 
Aufsaugen in die 
Pipette mit einem 
Gummikolben 
(nicht mit dem 
Mund). 


Die Titration ist ein analytisches Verfahren zur Konzentrations¬ 
bestimmung von Lösungen. Ganz allgemein beruht das Analy¬ 
senprinzip einer Titration darauf, dass der zu untersuchenden 
Probelösung von einer Reagenzlösung bekannter Konzentration 
(Maßlösung) so viel zugesetzt wird, wie für die vollständige 
Umsetzung (Titrationsendpunkt, Äquivalenzpunkt) gerade 
erforderlich ist. Das Volumen der Reagenzlösung wird dabei 
gemessen. Aus dem Volumen der Maßlösung und ihrer Konzen¬ 
tration lässt sich bei Kenntnis der Reaktionsgleichung die Kon¬ 
zentration der Probelösung berechnen. 

Man kann z. B. eine Säure unbekannter Konzentration (Probelö¬ 
sung) durch Neutralisation mit einer Base bekannter Konzentra¬ 
tion (Maßlösung) bestimmen. Der Endpunkt der Neutralisation 
(Titrationsendpunkt) lässt sich mit Indikatoren feststellen. 

Man unterscheidet: - Säure-Base-Titrationen 

- Fällungstitrationen 

- Komplexbildungstitrationen 

- Redoxtitrationen 
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Um eine Titration durchführen zu können, müssen drei Forde¬ 
rungen erfüllt sein: 

- Die der Titration zugrunde liegende chemische Reaktion 
muss schnell quantitativ und eindeutig in der Weise ablau¬ 
fen, wie die Reaktionsgleichung angibt. 

- Es muss möglich sein, Reagenzlösungen definierter Konzen¬ 
tration herzustellen oder die Konzentration der Lösung auf 
geeignetem Wege exakt zu bestimmen. 

- Der Endpunkt der Titration muss eindeutig zu erkennen sein. 

Die dritte Forderung verlangt in der Regel zusätzliche Maßnah¬ 
men. Oft wird der Endpunkt durch Zusatz eines Indikators 
kenntlich gemacht. Darunter versteht man einen Hilfsstoff, den 
man der Titrationslösung zusetzt und der durch eine auffällige 
optische Veränderung (Farbumschlag, Auftreten oder Ver¬ 
schwinden einer Trübung usw.) das Ende der Titration anzeigt. 

Um das Volumen der Maßlösung exakt messen zu können, ver¬ 
wendet man Büretten. Büretten sind lange zylindrische Glasröh¬ 
ren, die am unteren Ende einen regulierbaren Ablauf besitzen. 
Der zylindrische Teil besitzt eine Millilitereinteilung. Büretten 
sind auf Ablauf geeicht. 

Eine Titrationskurve ist die grafische Darstellung einer Titra¬ 
tion. Bei einer Säure-Base-Titration wird der pH-Wert der Lösung 
gegen die Milliliter verbrauchter Reagenzlösung (Säure oder 
Base) aufgetragen. Der Wendepunkt der Kurve ist der Äquiva¬ 
lenzpunkt. 


Versuche 

Titrationen können schnell und einfach durchgeführt werden, 
die Ergebnisse sind genau und ergeben quantitative Aussagen. 
Für Wasseruntersuchungen sind zahlreiche vereinfachte Titrati¬ 
onssets auf dem Markt. Bei der Bestimmung der Wasserhärte 
werden z.B. nur die Tropfen bis zum Farbumschlag gezählt. 
Jeder zugegebene Reagenztropfen entspricht einem Grad deut¬ 
scher Härte (°dH, vgl. 3.2.3 Wasserhärte und -enthärtung). 

Säure-Base-Titrationen können von Schülern im Unterricht 
einfach ausgeführt werden. Gebraucht werden dazu Messkol- 
ben, Pipetten und Büretten mit Skala. Der Magnetrührer ist nicht 
unbedingt nötig, der Titrierkolben kann auch geschüttelt wer¬ 
den. Zunächst wird aus käuflichen Ampullen mit Hilfe eines 
Messkolbens die Reagenzlösung Salzsäure mit der Konzentra¬ 
tion C = 1 mol/1 hergestellt und in die Bürette eingefüllt. Nun 
gibt es zwei Möglichkeiten: 

a) Wenn kein pH-Meter zur Verfügung steht, gibt man zu einer 
basischen Lösung (z.B. 10 ml Natronlauge) Mischindikator. 


Säuren und Basen 


Einfache 
Titrier- 
einrichtung 

\r r 

Bürette [ 


r 



Magnetrührer 
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Die Farbe ist grün. Dann wird so lange Salzsäure zugetropft, 
bis die Rotviolettfärbung bestehen bleibt. War die Natron¬ 
lauge einmolar, verbraucht man dazu genau 10 ml einmolare 
Salzsäure. Zur quantitativen Berechnung setzt man an, dass 
am Äquivalenzpunkt gleich viele Mole Base und Säure vorlie¬ 
gen: n B = n s . Da die Konzentration der Lösung c = n/V ist, 
kann man einsetzen: 

n = c ■ V -> c B ■ V B = c s ■ V s 
Daraus erhält man c B = c s • ^ 

Vß 

b) Ist ein pH-Meter vorhanden, so kann man eine Titrations¬ 
kurve aufnehmen. Zur Natronlauge wird portionenweise 
Salzsäure zugetropft. Nach jeder Zugabe misst man den 
pH-Wert (wenn das Messgerät es zulässt, auch die Spannung 
an der Glaselektrode in mV und die Temperatur der Lösung). 
In Übungsaufgabe 18 sind die Messwerte einer Titration 
angegeben. Es wird dort beschrieben, wie diese Messwerte 
grafisch aufgetragen werden und wie die entstehenden Kur¬ 
ven zu interpretieren sind. 



(7) Mischindikator 

(2) Phenolphthalein 

(3) Methylorange 

Titration von 
Salzsäure und 
Natronlauge 


Die Spannung an 
der Glaselektrode 
ist proportional 
zum pH-Wert der 
Lösung 



Die Neutralisation 
ist exotherm 


130 































Säuren und Basen 



2.2.7 Übungen 


Was sind Hydroniumionen? 

Was versteht man unter Dissoziation? Schreiben Sie die Reaktionsgleichungen 
für die Dissoziation von Salzsäure und Schwefelsäure. 

3. Benennen Sie folgende Verbindungen: CH 3 COOH, NH 4 OH, Na 2 S0 3 , Ca(HC0 3 ) 2 , 
KOH. 

4. Geben Sie die chemischen Formeln von folgenden Verbindungen an: Salpeter¬ 
säure, Natronlauge, Kaliumsulfat, Natriumnitrit, Salmiakgeist, Blausäure, 
Natriumsulfit, Calciumphosphat. 

5. Was versteht man unter Neutralisation? Schreiben Sie die Reaktionsgleichung 
der Neutralisation von Schwefelsäure mit Natronlauge. 

6. Stellen Sie folgende Neutralisationsgleichungen richtig: 

Ca (OH) 2 + HN0 3 - H 2 0 + Ca(N0 3 ) 2 

KOH + H 3 P0 4 - H 2 0 + K 3 P0 4 

7. Es sollen die Reaktionsgleichungen für die vollständige Neutralisation folgen¬ 
der Stoffe aufgestellt und die Namen der entsprechenden Salze genannt wer¬ 
den: 

Magnesiumhydroxid + Salpetersäure 
Aluminiumhydroxid + Schwefelsäure 

8. Geben Sie die Reaktionsgleichung für die Herstellung von Calciumhydroxid aus 
Calciumoxid an. 

9. Geben Sie die Reaktionsgleichungen für die Herstellung von schwefliger Säure 
aus Schwefel an. 

10. Was sagt die Säure-Base-Theorie von Brönsted aus? Schreiben Sie die Formeln 
eines konjugierten Säure-Base-Paars auf. 

11. Was versteht man unter Ampholyten? Schreiben Sie als Beispiel drei zusam¬ 
mengehörige Formeln. 

12. Was sagen der Dissoziationsgrad und die Dissoziationskonstante (Säure- oder 
Basekonstante) aus? Wie hängen sie zusammen? 

13. Indikatoren sind schwache organische Säuren (oder Basen), deren undissozi- 
ierte Form anders gefärbt ist als das dazugehörige Ion. Phenolphtalein ist in 
Säuren farblos, in Basen rot. Welche Farbe zeigt die undissoziierte Form, wel¬ 
che Farbe zeigt das Säurerestion? 

HP ^ FF + P- 

(undissoziierte Form) (Säurerest) 

14. Zeigen Sie mit Hilfe des lonenproduktes des Wassers, dass neutrales Wasser 
den pH-Wert 7 besitzt. 

15. 


16 . 


Wie groß ist der pH-Wert jeder der folgenden Konzentrationen: 
a) [H + ] = 1 ■ 10 4 mol/l, b) [OFF] = 1 • 1CT 3 mol/l 


Berechnen Sie den pH-Wert von Salzsäure der Konzentration c= 10 4 mol/l und 
von Natronlauge der Konzentration c = 10r 6 mol/l. 

17. Berechnen Sie den pH-Wert von Salzsäure der Konzentration c = 10~ 8 mol/l 
(Hinweis: Berücksichtigen Sie die Dissoziation des Wassers). 
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18. Bei der Titration von 10 ml Natronlauge (c ~ / mol/l) mit Salzsäure (c = 
1 mol/l) wurden folgende pH-Werte, Spannungen und Temperaturen gemes¬ 
sen: 


ml zugegebene HCl 

0 

2 

4 

6 

8 

9 

9,5 

9,6 

9,7 

9,8 

9,9 

10 

12 

14 

16 

18 

20 

pH-Wert 

12,9 

12,8 

12,7 

12,6 

12,2 

11,7 

10,9 

10,2 

7,4 

5,0 

3,1 

2,7 

1,4 

U 

0,9 

0,8 

0,7 

Spannung/mV 

-304 

-299 

-292 

-283 

-265 

-236 

-187 

-151 

+4 

133 

244 

260 

335 

353 

364 

371 

377 

Temperatur/°C 

26,1 

26,4 

26,7 

27,0 

27,3 

27,4 

27,4 

27,3 

27,2 

27,1 

26,9 

26,9 

26,8 

26,7 

26,6 

26,5 

26,4 


Die Natronlauge wurde vor Beginn der Titration in einem 1 OO-ml-Becherglas so 
weit verdünnt, dass Glaselektrode und Temperaturfühler genügend weit ein¬ 
tauchten. Tragen Sie die Messwerte entsprechend den Zeichnungen im vorher¬ 
gehenden Kapitel auf. 

a) Entnehmen Sie der ersten Kurve den Äquivalenzpunkt und berechnen Sie die 
Konzentration der Natronlauge. 


b) 


Bestimmen Sie, um wie viele Millivolt sich die Spannung ändert, wenn sich 
der pH-Wert um eine Einheit ändert. Vergleichen Sie den Wert AmV/ApH mit 


dem theoretischen Wert AmV = - 


2,3 R-T 


■ ApH (Nernst-Beziehung). Die 


Werte R und F entnehmen Sie der Tabelle der physikalisch-chemischen Kon¬ 
stanten im Anhang des Buches. Für T bilden Sie den Mittelwert der Tempera¬ 
tur zu Beginn und am Ende der Titration und rechnen ihn in Kelvin um. 


c) Interpretieren Sie den Verlauf der Kurve. Warum fällt die Temperatur nach 
dem Äquivalenzpunkt leicht ab? 
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Oxidation und Reduktion 


2.3 Oxidation and Reduktion 


Die Erkenntnis Lavoisiers, dass beim Verbrennungsvorgang der 
Sauerstoff der Luft mit den brennenden Stoffen reagiert, war 
wesentlich für die Entwicklung der Wissenschaft Chemie. Weil 
sich die Stoffe (Elemente oder Verbindungen) mit Sauerstoff 
(Oxygenium) verbinden, nannte man den Vorgang Oxidation. 
Die Verbrennung ist eine rasche, unter Licht- und Wärmeent¬ 
wicklung verlaufende Oxidation. 

Oxidation im ursprünglichen Sinne ist die Aufnahme von Sauer¬ 
stoff. Die gebildeten Stoffe sind die Oxide. Die Bildung eines 
Oxids ist eine exotherme Reaktion. 


c + o 2 -> co 2 

(-ALL) 

Kohlendioxid 

S + O 2 —► SO 2 

(-ALL) 

Schwefeldioxid 

Mg + l A 0 2 -► MgO 

(-ALL) 

Magnesiumoxid 


Reduktion im ursprünglichen Sinne ist der Entzug von Sauer¬ 
stoff, meist die Rückführung eines Metalloxids in ein Metall. Die 
Zerlegung eines Oxids ist eine endotherme Reaktion. 


Versuch 


Fahrradspeiche 
(oder Stahldraht) 
als Waage 


A 


1 


Gegen- 
Stahlwolle gewicht 


Stahlwolle, mit 
dem Bunsen¬ 
brenner glühend 
machen 



ist schwerer 
als Eisen 


Bei edlen Metallen (z.B. Quecksilber oder Silber) genügt das 
Erhitzen des Oxids zur Abspaltung des Sauerstoffs. Bei unedlen 
Metallen (z.B. Magnesium oder Eisen) muss der Sauerstoff 
durch ein Reduktionsmittel (z.B. Kohlenstoff) gebunden wer¬ 
den. 


HgO 

Hg +i*0 2 

(+ALL) 

MgO + C -> 

Mg + CO 

(+A LL) 

Fe 2 0 3 + 3 C —► 

2 Fe + 3 CO 

(+ALL) 


2 . 3.1 Redoxreaktionen 

Magnesium kann nicht nur in Sauerstoff, sondern auch in Chlor 
verbrannt werden. In beiden Fällen gibt es seine Valenzelektro¬ 
nen an die mehr elektronegativen Nichtmetalle ab, die nach 
einer Edelgaskonfiguration streben (vgl. 1.6.1 Oktettregel). 


Mg 

V-Pf- • 

Mg 2+ + :Ö: 2 “ 

(-A LL) 





Mg 

: + 

- Mg 2+ + 2 : CI: 

(-ALL) 

^*C1: 


Versuche 

Verbrennung ei¬ 
nes Magnesium¬ 
streifens in Luft 
und in Chlor. 
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Magnesium ist ein 
Reduktionsmittel 

Ma 



Sauerstoff ist ein 
Oxidationsmittel 



Jede Redoxreaktion kann man in Teilreaktionen zerlegen. In den 
beiden Beispielen ist eine Teilreaktion die Reaktion des 
Magnesiums: 

Mg Mg 2+ + 2 e“ 

Daher kann man im erweiterten Sinne die Oxidation als Elektro¬ 
nenabgabe betrachten. 

Oxidation ist die Abgabe von Elektronen. 

Die Umkehrung dieser Reaktion ist die Reduktion: 

Mg 2+ + 2 e" -> Mg 

Reduktion ist die Aufnahme von Elektronen. 

In Analogie zu den konjugierten Säure-Base-Paaren (vgl. 2.2.2 
Brönsted-Theorie) spricht man vom konjugierten Redoxpaar 
Magnesium/Magnesiumion: 

Oxidation 

Mg ^ Mg 2+ + 2 e“ 

Reduktion 

Magnesium ist ein starkes Reduktionsmittel (Red), weil es leicht 
Elektronen abgibt, das Magnesiumion ist ein schwaches Oxidati¬ 
onsmittel (Ox). 

Ein Reduktionsmittel gibt Elektronen ab. 

Ein Oxidationsmittel nimmt Elektronen auf. 

Freie Elektronen sind in einem chemischen System nicht 
beständig. Eine Teilreaktion läuft allein nicht ab. Ein Stoff kann 
nur dann Elektronen abgeben, wenn ein anderer Stoff sie auf¬ 
nimmt. Die Reduktion eines Stoffes ist gekoppelt mit der gleich¬ 
zeitigen Oxidation eines anderen. Daher hat man den Begriff 
„Redoxreaktionen“ eingeführt. 

Redoxreaktionen sind Vorgänge der Elektronenübertragung. 

An einer Redoxreaktion sind zwei Redoxpaare beteiligt. 

Gleichzeitig mit der Teilreaktion des Magnesiums laufen die 
Teilreaktionen des Sauerstoffs bzw. des Chlors ab: 

O + 2 e" ^ O 2 “ bzw. Cl 2 + 2 e" ^ 2 CI" 

Das Reduktionsmittel Magnesium gibt gleich viele Elektronen 
ab, wie das Oxidationsmittel Sauerstoff (bzw. Chlor) aufnimmt. 
An Stelle von Magnesium kann man auch andere Reduktions¬ 
mittel einsetzen. Dies beschreibt die allgemeine Reaktionsglei¬ 
chung: 


134 





Oxidation und Reduktion 


Red(l) + Ox(2) ^ Ox(l) + Red(2) 

ze" 

Red(l)... Stoff 1 in reduzierter Form 
Ox (1)... Stoff 1 in oxidierter Form 
Red (2)... Stoff 2 in reduzierter Form 
Ox (2)... Stoff 2 in oxidierter Form 


Bestimmung 
der Oxidations¬ 
zahlen 

o : o 

H-l-H 


Es gibt Stoffe, die je nach Partner Reduktions- oder Oxidations¬ 
mittel sein können: 

Fe «- Fe 2+ - Fe 3+ 

+2e -e 


2.3.2 Oxidationszahlen (= Oxidationsstufen) 

Bei den meisten Redoxreaktionen werden die Elektronen nicht 
so einfach und vollständig übertragen, wie es für die Reaktio¬ 
nen von Natrium (Magnesium) mit Sauerstoff bzw. mit Chlor for¬ 
muliert worden ist. Als Hilfsbegriff für die Erkennung von Oxi¬ 
dation und Reduktion wurde daher die Oxidationszahl einge¬ 
führt. 

Die Oxidationszahl wird heute anstelle des Begriffes „Wertig¬ 
keit“ (vgl. 1.5.2 Elektronegativität und Wertigkeit) bevorzugt. 
DIN 32640 definiert: 

Die Oxidationszahl eines Elementes in einer Verbindung gibt 
die Ladung an, die ein Atom des Elementes haben würde, wenn 
die Elektronen jeder Bindung an diesem Atom dem jeweils stär¬ 
ker elektronegativen Atom zugeordnet wären. 

Die Oxidationszahl ist bei einfachen Ionen gleich der Ionenla¬ 
dung, also eine Zahl mit positivem oder negativem Vorzeichen. 
Im elementaren Zustande haben alle Atome die Oxidationszahl 
Null. 

In Molekülen oder Komplexionen erhält man die Oxidationszah¬ 
len der einzelnen Atome, indem man gedanklich die einzelnen 
Elektronenpaare jeweils dem stärker elektronegativen Atom 
zurechnet und dann die (formale) Ladung der auf diese Weise 
entstandenen Ionen feststellt. Nach IUPAC-Regeln gibt man die 
Oxidationszahl als arabische Zahl über jedem Element an. Das 
Vorzeichen wird hinter die Zahl gesetzt. Bei der Bestimmung 
der Oxidationszahlen helfen Regeln: 

1. Freie Elemente haben die Oxidationszahl Null. 

2. Die algebraische Summe der Oxidationszahlen einer chemi¬ 
schen Verbindung ist immer null. 

3. Bei einfachen Ionen ist die Oxidationszahl gleich der Ionenla¬ 
dung. 


0 ; 0 
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Reaktionstypen 


0 0 

H 2 + Cl 2 


Oxidation Reduktion 

i + r 

2 HCl 


Versuch 

Brennbares Gas 


Wasserstoff 
entsteht 



Salzsäure 

(verdünnt) 


Zink 


Vorsicht, 

Knallgas! 


4. Bei zusammengesetzten Ionen ist die Summe der Oxidations¬ 
zahlen gleich der Ladung der zusammengesetzten Ionen. 

5. Alle Metalle, Bor und Silicium haben in Verbindungen posi¬ 
tive Oxidationszahlen, die Alkalimetalle immer 1+, die Erdal¬ 
kalimetalle immer 2 +. 

6 . Wasserstoff hat meist 1+ (Ausnahme Metallhydride 1-). 

7. Sauerstoff hat meist 2- (Ausnahme Peroxide 1-). 

8 . Fluor hat immer 1-, die übrigen Halogene haben (außer in 
Verbindungen mit Sauerstoff) immer 1- 


Beispiele: 

0 0 1+1-0 
H 2 , Cl 2 , HCl, S 

4+2- 

S0 2 , 1 ■ (4+) + 2 • (2-) = 0 

1 + 6 + 2 - 

H 2 S0 4 , 2 ■ (1+) + 1 ■ (6+) + 4 ■ (2-) = 0 

1+ 7+ 2- 

KMn0 4 , 1 ■ (1+) + 1 • (7+) + 4 • (2-) = 0 

1+ 5+2- 

Na 3 P0 4 , 3 • (1+) + 1 ■ (5+) + 4 ■ (2-) = 0 


Anwendung der Oxidationszahlen 

1. Benennung von Verbindungen (es gibt verschiedene 
Kupferchloride oder Eisenchloride) 

CuCl Kupfer(I)-chlorid 
CuCl 2 Kupfer(II)-chlorid 
FeCl 2 Eisen(II)-chlorid 
FeCl 3 Eisen(III)-chlorid 

2. Feststellen, ob ein Element bei einer Reaktion oxi¬ 
diert oder reduziert wird 

Bei der Oxidation nimmt die Oxidationszahl zu. 

Bei der Reduktion nimmt die Oxidationszahl ab. 

0 0 1 + 2 - 

2 H 2 + 0 2 - 2 H 2 0 

Wasserstoff wird oxidiert, Sauerstoff wird reduziert. 

0 1 + 1 - 2 + 1 - 0 

Zn + 2 HCl - ZnCl 2 + H 2 

Zink wird oxidiert, Wasserstoff wird reduziert. 
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3. Einrichten komplizierter Reaktionsgleichungen 

KMn0 4 + HCl KCl + MnCl 2 + Cl 2 + H 2 0 
Erster Schritt: Alle Oxidationszahlen anschreiben 

1+ 7+ 2- 1+ 1- 1+ 1- 2+ 1- 0 1+ 2- 

KMn0 4 + HCl KCl + MnCl 2 + Cl 2 + H 2 0 

Zweiter Schritt: Die beteiligten Redoxpaare werden festge¬ 
stellt. Man entnimmt, welche Elemente oxidiert bzw. redu¬ 
ziert werden, 

oxidiert: CI (1- -> 0), reduziert: Mn (7+ -> 2+) 

Die Teilreaktionen einrichten, so dass die Zahl der abgegebe¬ 
nen und aufgenommenen Elektronen gleich ist: 

Oxidation 2 CT -► Cl 2 + 2 e" 1x5 

Reduktion Mn +7 + 5 e“ -» Mn +2 I x 2 


2 Mn +7 + 10 CI" - 2 Mn +2 + 5 Cl 2 

Dritter Schritt: Die im zweiten Schritt erhaltenen stöchio¬ 
metrischen Zahlen in die Gesamtgleichung einsetzen und 
fehlende stöchiometrische Zahlen ergänzen 

2 KMn0 4 + 16 HCl - 2 KCl + 2 MnCl 2 + 5 Cl 2 + 8 H 2 0 


2.3.3 Redoxreaktionen in Technik and Natur 

Redoxreaktionen sind wichtige Vorgänge in Technik und Natur. 
Läuft die allgemeine Reaktion 

Red(l) + Ox(2) -> Ox(l) + Red(2) 

von links nach rechts, so ist dies für Redoxpaar(l) eine Oxidati¬ 
onsreaktion, für Redoxpaar(2) eine Reduktionsreaktion. 

Typische Reduktionsreaktionen sind alle Verhüttungspro¬ 
zesse, bei denen aus Erzen Metalle hergestellt werden, und der 
wichtigste Vorgang der Biologie, die Fotosynthese, bei der aus 
Kohlendioxid Kohlenhydrate entstehen. 


Versuch 

Typischer Geruch 


Chlor gelbliche 



Kalium¬ 

permanganat 


Vorsicht: 

Chlor 
ist giftig! 
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Reaktionstypen 


Thermitversuche 
sind nur vom Leh¬ 
rer mit Vorsichts¬ 
maßnahmen 
durchzuführen. 
Die Reaktion er¬ 
folgt plötzlich und 
heftig. 


Typische Reduktionsmittel sind Kohlenstoff, Kohlenmono¬ 
xid, Wasserstoff, unedle Metalle und die Katode bei der Elektro¬ 
lyse, d. h. Stoffe, die leicht Sauerstoff aufnehmen oder Elektro¬ 
nen abgeben können: 


3 CO + Fe 2 0 3 -> 3 C0 2 + 2 Fe 

2 Al + Fe 2 0 3 - A1 2 0 3 + 2 Fe 
3 H 2 + W0 3 -> 3 H 2 0 + W 
A1 2 0 3 - 3 A0 2 + 2A\ 

elektrische Energie 

6 H 2 0 + 6 C0 2 -*■ 6 0 2 + C 6 H 12 0 6 

Lichtenergie 


Indirekte Reduktion im 
Hochofen 

Thermitverfahren 
Herstellung von Wolfram 

Herstellung von Aluminium 
durch Schmelzelektrolyse 

Fotosynthese 


Typische Oxidationsreaktionen sind alle Verbrennungen, 
Explosionen, Korrosionsvorgänge und in der Biologie die 
Atmung und die Essigsäuregärung. 

Typische Oxidationsmittel sind Sauerstoff (0 2 ), Ozon (0 3 ), 
Halogene (F 2 , Cl 2 ), sauerstoffreiche Verbindungen (H 2 0 2 Wasser¬ 
stoffperoxid, KMn0 4 Kaliumpermanganat, Säuren u.a.) und die 
Anode bei der Elektrolyse, also Stoffe, die leicht Sauerstoff abge¬ 
ben oder Elektronen aufnehmen können: 


Stille 

Oxidation 


2 H 2 + 0 2 


h 2 + Cl 2 
Fe + 2 HCl 

C 6 H 12 0 6 + 6 0 2 

CH 3 CH 2 OH + 0 2 


2 H 2 0 


2 HCl 
FeCl 2 + H 2 

6 C0 2 + 6 H 2 0 


Verbrennung von Was¬ 
serstoff (Knallgasreak¬ 
tion) 

Chlorknallgasreaktion 

Säurekorrosion von 
Eisen 

Glucoseabbau durch 
Atmung 


CH 3 COOH + H 2 0 Essigsäuregärung 


Stahlwolle, 
mit Essigsäure 



Stahlwolle rostet. 
Durch Sauerstoff¬ 
verbrauch steigt 
Wasser in das 
Reagenzglas. 


Reaktionsgeschwindigkeiten bei Oxidationsvorgängen 

Wie man den angeführten Beispielen entnehmen kann, läuft die 
Oxidation mit unterschiedlicher Geschwindigkeit ab. 


Langsame Oxidationsvorgänge - „stille Oxidation“ 

Die gebildete Wärme wird abgeleitet. Sie reicht nicht als Aktivie¬ 
rungsenergie für die Verbrennung aus. Bei der Atmung gebil¬ 
dete Wärme dient zur Aufrechterhaltung der Körpertemperatur. 
Beim Lagern kann sich Kohle durch Oxidation erwärmen, wobei 
ihr Heizwert abnimmt. Feuchtes Heu erwärmt sich durch den 
Stoffwechsel von Mikroorganismen. Die Erwärmung kann zur 
Selbstentzündung führen. Korrosion kann sehr langsam erfol- 
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gen. Verzögerung der Oxidation durch Ausschluss von Sauer¬ 
stoff ist beim Korrosionsschutz wichtig (vgl. 2.4.5 Korrosion). 


Schnelle Oxidationsvorgänge 
Verbrennungen 

Durch Zufuhr der Aktivierungsenergie erreicht man die Entzün¬ 
dungstemperatur, die je nach Stoff sehr verschieden sein kann. 
Bei Brennstoffen liegt sie zwischen 200 und 700°C. Nach der 
Entzündung läuft die Verbrennung von selbst weiter. Die Reakti¬ 
onsgeschwindigkeit wird durch das Zuströmen des Sauerstof¬ 
fes und das Abströmen der Verbrennungsgase bestimmt. 

Flammen sind glühende Gase. Sie bilden sich erst nach Ver¬ 
dampfung von Flüssigkeiten oder Festkörpern (z.B. Erdöl oder 
Kohle). Feststoffe, die nicht verdampfen, brennen ohne Flamme 
(z.B. Eisen). 

Brandbekämpfung beruht auf drei Voraussetzungen: 

- Entzug der brennbaren Stoffe 

- Absperren der Sauerstoffzufuhr (mit Sand, Decken, Kohlendi¬ 
oxid u.a.) 

- Unterschreiten der Entzündungstemperatur (Kühlen mit Was¬ 
ser u.a.) 


Versuch 



Brennendes 
Benzin wird aus 
einem kleinen 
Tiegel durch ein 
Drahtnetz 
geschüttet. Die 
Flamme erlischt. 


Versuch 


Beschleunigung der Verbrennung erfolgt durch erhöhte Sau¬ 
erstoffzufuhr: 

- Einblasen von Luft (Blasebalg) 

- Einblasen von technischem Sauerstoff an Stelle von Luft 

- Zufuhr sauerstoffreicher Verbindungen 

Explosionen 

Schnelle, stark exotherme Verbrennungen und große Mengen 
Verbrennungsgase verursachen einen plötzlichen Druckan¬ 
stieg. Explosive Stoffe müssen ausreichend Sauerstoff enthal¬ 
ten, da die Sauerstoffzufuhr aus der Umgebung (wie bei norma¬ 
len Verbrennungen) zu langsam wäre: 

Ci 2 H 22 O h + 8 KC10 3 - 12 C0 2 + 8 KCl + 11 H 2 0 (-A H) 

Mischungen von brennbaren Stoffen mit Chloraten sind explo¬ 
siv und äußerst gefährlich, da Verunreinigungen als Katalysato¬ 
ren wirken und eine unerwartete Reaktion auslösen können. 

Viele Sprengstoffe, wie Nitroglycerin, sind sauerstoffreiche Ver¬ 
bindungen und können sich selbst oxidieren: 

4C 3 H 5 (N0 3 )3 6 N 2 + 0 2 + 12 C0 2 + 10 H 2 0 (-A H) 

Aus 4 mol Nitroglycerin (ca. 500 ml Flüssigkeit) entstehen 29 
mol Gase, was einer 1 200fachen Volumenvergrößerung ent¬ 
spricht. 


H 2 aus der 
Druckflasche 



/. Füllen der 
PET-Flasche mit 
Wasserstoff 

2. Zufuhrschlauch 
abziehen. Am 
Glasrohr das 
Fl 2 entzünden. 

3. Flamme wird 
immer kleiner 
und schlägt mit 
Knall zurück 
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1867 fand Alfred Nobel, dass aus dem schlagempfindlichen, 
flüssigen Nitroglycerin (75%) durch Adsorption an Kieselgur 
(25%) der sicher zu handhabende Sprengstoff Dynamit ent¬ 
steht. Diese ursprüngliche Art des Dynamits wird nicht mehr 
verwendet. Nitroglycerin wurde durch Nitroglykol ersetzt, das 
einen tieferen Gefrierpunkt hat. Den Gewinn aus der industriel¬ 
len Herstellung von Dynamit verwendete Nobel zur Stiftung der 
Nobelpreise. Sie werden alljährlich im Oktober in Stockholm 
verliehen und sind die angesehensten Wissenschaftspreise auf 
den Gebieten der Physik, Chemie und Medizin. 


Feuerlöschmittel 

Wasser kühlt die brennenden Stoffe ab, der entstehende Was¬ 
serdampf erschwert den Luftzutritt. Brennendes Benzin oder Öl 
kann nicht mit Wasser gelöscht werden, da es auf Wasser 
schwimmt. Brennende Metalle (z.B. Magnesium) können nicht 
mit Wasser gelöscht werden. Sie reagieren mit Wasser unter 
Wasserstoffbildung, was zu Knallgasexplosionen führen kann. 
Magnesium kann unter Wasser brennen. 

Kohlendioxid erstickt die Flammen. Es wird auf verschiedene 
Weise in Feuerlöschern verwendet. Unter Druck verflüssigtes 
Kohlendioxid kann direkt vergast werden. Kohlendioxid kann 
auch aus Natriumhydrogencarbonat durch Säuren (in Nasslö¬ 
schern) oder durch Erhitzen (in Trockenlöschern) entwickelt 
werden. Besonders wirkungsvoll sind Schaumlöscher, in denen 
mit Tensiden (vgl. 4.6 Seifen und Waschmittel) ein kohlen¬ 
dioxidhaltiger Schaum erzeugt wird. Magnesiumbrände können 
mit Kohlendioxid nicht gelöscht werden, da das Metall diesem 
den Sauerstoff entzieht. Sie können nur mit trockenem Sand 
(oder Graugussspänen) erstickt werden. Für Kleiderbrände sind 
Löschdecken geeignet. Halone sind voll halogenierte, brom¬ 
haltige Kohlenwasserstoffe. Sie sind für die Brandbekämpfung 
durch Raumschutzanlagen (DIN 14496) besonders günstig. 
Wegen ihrer Umweltschädlichkeit wird ihre Verwendung immer 
mehr eingeschränkt. Die Verordnung im BGBl. Nr. 230/1990 ver¬ 
bietet die Herstellung, das Inverkehrsetzen und die Verwen¬ 
dung von Halonen. Ausnahme für die Verwendung gelten bis 
zum 31. Dezember 1999. 
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2.3.4 Übungen 


1. Geben Sie zu folgenden Reaktionsgleichungen 
jeweils an: 

den Stoff, der oxidiert wird, a) C 2 H 5 OH + 0 2 CH 3 COOH + H 2 0 

den Stoff, der reduziert wird, b) 2 AI + 3 Fe 2+ -► 2 Al 3+ + 3 Fe 

das Oxidationsmittel, c) Mg + 2 HCl -> H 2 -f MgCI 2 

das Reduktionsmittel. d) FeO + C -» Fe + CO 


2. Ergänzen Sie folgende Reaktionsgleichungen und schreiben Sie über alle Ele¬ 
mente die Oxidationszahlen: 


c) Fe + Cl 2 -> FeCI 3 

d) HgS + Fe FeS + Hg 


a) H 2 + 0 2 -> H 2 0 

b) Mg + Cl 2 - MgCI 2 


3. Welche Oxidationszahl hat Schwefel in schwefliger Säure (H 2 S0 3 ) und in der 
Schwefelsäure (H 2 S0 4 )7 

4. Formulieren Sie die direkte und die indirekte Reduktion im Hochofen, ausge¬ 
hend von Eisen(lll)-oxid, und geben Sie die jeweiligen Oxidationszahlen an. 

5. Geben Sie für alle Atome in den folgenden Substanzen die Oxidationszahlen an: 
Ameisensäure (HCOOH), Perchlorsäure (HCI0 4 ), Chlor (Cl 2 ), Kaliumchlorid 
(KCl), Formaldehyd (HCHO), Kaliumpermanganat (KMn0 4 ). 

6. Bestimmen Sie jeweils die Oxidationszahl von Mangan in folgenden Verbindun¬ 
gen: Mn0 2 , Mn 3 0 4 , Mn(OH) 2 , MnF 3 , KMn0 4 , K 2 Mn0 4 . 

7. Geben Sie zu allen Atomen in folgender Gleichung die zugehörigen Oxidations¬ 
zahlen an und geben Sie an, welche Substanz oxidiert und welche reduziert 
wird: 

H 2 S0 4 + 3 H 2 S -*• 4 S + 4 H 2 0 

8. Aluminium reagiert mit Brom zu Aluminiumbromid. Formulieren Sie die Reak¬ 
tionsgleichung und geben Sie an, welches Element oxidiert und welches redu¬ 
ziert wird. 

9. Chlor reagiert mit einer Kaliumbromidlösung, wobei sich Brom bildet. Formu¬ 
lieren Sie die Gleichung und geben Sie an, welcher Stoff oxidiert und welcher 
reduziert wird. 

10. Welche der folgenden Reaktionen ist eine Redoxreaktion? 

a) 2 Na + H 2 0 -+ 2 NaOH + H 2 

b) Ba(N0 3 ) 2 + H 2 S0 4 ^ BaS0 4 + 2 HN0 3 

c) 2 Ag + + H 2 S -> Ag 2 S + 2 H + 

d) CaO + H 2 ö -> Ca(OH) 2 

11. Geben Sie die verschiedenen Oxidationszahlen von Kohlenstoff in folgenden 
Verbindungen an: Methan (CH 4 ), Methanol (CH 3 OH), Formaldehyd (HCHO), 
Ameisensäure (HCOOH) und Kohlendioxid (C0 2 ). Erklären Sie die am meisten 
positive und die am meisten negative Oxidationszahl mit dem Atomaufbau von 
Kohlenstoff. 

12. Ergänzen Sie die stöchiometrischen Zahlen in folgenden Gleichungen mit Hilfe 
der Oxidationszahlen: 

a) Herstellung von Phosphor aus dem Mineral Phosphorit 
Ca 3 (P0 4 ) 2 + Si0 2 + C -> CaSi0 3 + CO + P 

b) Oxidative Zerstörung von Methanol durch Salpetersäure 
CH 3 OH + HN0 3 co 2 + N 2 + h 2 o 
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13. Was geht vor, wenn man blankes Kupferblech an der Luft erhitzt? Formulieren 
Sie eine Reaktionsgleichung mit Oxidationszahlen. 

14. Weißblech ist ein mit Zinn (Sn) als Korrosionsschutz überzogenes Eisenblech. 
Um Zinn aus Weißblechabfällen zurückzugewinnen, bringt man sie in flüssiges 
Chlor ein. Dabei löst sich Zinn als Zinn(IV)-chlorid, während Eisen nicht ange¬ 
griffen wird. Geben Sie die Reaktionsgleichung mit Oxidationszahlen an. 

15. Purpurfarbene Schwefelbakterien verwenden Lichtenergie, um Kohlendioxid 
mit Schwefelwasserstoff zu Kohlenhydraten und Schwefel umzusetzen: 
6C0 2 + 12 H 2 S - (CH 2 0) 6 + 12 S+6 H 2 0 

Welcher Stoff wird oxidiert, welcher reduziert? Wer ist das Oxidationsmittel, 
wer das Reduktionsmittel? 

16. Essigsäure (CH 3 COOH) kann in Gegenwart von Platin als Katalysator mit Was¬ 
serstoff zu Ethanol (CH 3 CH 2 OH) reduziert werden, wobei Wasser als Nebenpro¬ 
dukt entsteht. Geben Sie die Reaktionsgleichung für diesen Vorgang an. 

17. Eisenerze werden meist mit Kohlenstoff reduziert. Warum kann man bei Alumi¬ 
niumverbindungen nicht so verfahren? 

18. Diskutieren Sie das Wie (Reaktionsgleichung), das Wo (Anwendungsbeispiel) 
und das Warum (Begründung der Anwendung) des Thermitschweißens. 

19. Stellen Sie eine Reaktionsgleichung für die Verbrennung von Octan (C 8 H J8 ) im 
Ottomotor auf. Diskutieren Sie, welche Zusammensetzung des Treibstoff-Luft- 
Gemisches optimal ist. 

20. Stellen Sie je eine Reaktionsgleichung für die Verbrennung von Methan in Luft 
und in Chlor auf. 
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Elektrochemische Vorgänge 


Die Elektrochemie untersucht den Zusammenhang zwischen 
elektrischen und chemischen Vorgängen. Die italienischen 
Naturforscher Luigi Galvani und Alessandro Volta haben 
als Erste erkannt, dass beim Kontakt von Metallen mit einer 
Elektrolytlösung eine elektrische Spannung entsteht. Span¬ 
nungsquellen, die auf diesem Prinzip beruhen, nennt man gal¬ 
vanische Elemente. Bis zur Erfindung der Dynamomaschine 
waren sie die einzigen Spannungsquellen, die zur Durchfüh¬ 
rung elektrochemischer Reaktionen verfügbar waren. Mit ihrer 
Hilfe hat Michael Faraday die Abscheidung von Stoffen in der 
Elektrolyse untersucht. 

Die Elektrochemie untersucht die wechselweise Umwandlung 
von chemischer und elektrischer Energie. 



Michael 

Faraday 

(1791-1867) 


In galvanischen Elementen wird durch chemische Reaktionen, 
die von selbst ablaufen, elektrischer Strom gewonnen. Bei der 
Elektrolyse erzwingt der elektrische Strom bestimmte chemi¬ 
sche Reaktionen, die von selbst nicht ablaufen würden. 


2.4.1 Elektrische Leiter 

Metalle, Halbmetalle, Salzlösungen und Salzschmelzen leiten 
den elektrischen Strom. Nach ihrem Verhalten beim Durchgang 
von elektrischem Strom unterscheidet man zwei Arten von Lei¬ 
tern. 

Leiter 1. Klasse: Sie verändern sich nicht beim Stromdurch¬ 
gang. Zu den Leitern 1. Klasse gehören die Metalle, einige Halb¬ 
metalle und der Kohlenstoff. Der Strom besteht in diesen Stof¬ 
fen aus wandernden Elektronen, daher spricht man auch von 
Elektronenleitern. Die Wanderungsgeschwindigkeit der 
Elektronen ist gering (0,001 bis 10 m/s), der Bewegungsimpuls 
setzt sich ungefähr mit Lichtgeschwindigkeit fort. 

Leiter 2. Klasse: Sie verändern sich beim Stromdurchgang. Zu 
den Leitern 2. Klasse gehören wässerige Lösungen von Säuren, 
Basen, Salzen und Salzschmelzen. Man nennt diese Stoffgrup¬ 
pen auch Elektrolyte. Der Strom besteht in diesen Stoffen aus 
wandernden Ionen, daher spricht man von Ionenleitern. Die 
frei beweglichen Ionen entstehen durch elektrolytische Disso¬ 
ziation. Bei hohen Temperaturen können auch feste Stoffe 
Ionenleiter werden, z.B. die Spezialkeramik der Lambdasonde 
zur Regelung der Abgasentgiftung durch Autokatalysatoren. 

Als elektrische Leitfähigkeit (Einheit: Sm~ ] oder Scm~ ] = 
ü~’ cm~') eines Stoffes wird der Kehrwert seines spezifischen Wi¬ 
derstandes (Einheit: Q cm) bezeichnet (1 Siemens = 1 Ohm~ ] ). 


Elektronen¬ 
strömung 
in einem 
Kupferdraht 



Ionen 

Wanderung 
in einer 
Elektrolyt¬ 
lösung 


+ 

• • 


© Kationen 
© Anionen 

«—© ©—*■«—© 
©-V - ® ©->• 
■«—© «—© 

• 4 ^ 
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Reaktionstypen 


Freie Elektronen (•) 
in Leiter®, 
Halbleiter ® 
und Nichtleiter® 

mm» 


Die Leitfähigkeit von Metallen ist um etwa 26 Größenordnungen 
höher als die der besten Isolatoren (z. B.: Cu 10 6 , Si 10' 5 , Glas bis 
10" 17 , Polystyrol bis IO' 20 Sem“ 1 ). Halbleiter werden bei sehr tie¬ 
fen Temperaturen zu Isolatoren. Bei manchen Stoffen tritt bei 
sehr tiefen Temperaturen (<-196°C) Supraleitung auf, d. h., der 
elektrische Widerstand sinkt sprunghaft auf null. Während die 
verschiedene Leitfähigkeit von Metallen, Halbleitern und Nicht¬ 
leitern durch die unterschiedliche Konzentration von „freien 
Elektronen“ (solchen, die nicht an den Atomkern gebunden sind 
oder sich leicht von ihm ablösen lassen) zu verstehen ist, wird 
die Supraleitung durch die Bildung von Elektronenpaaren, die 
kaum mit dem Gitter wechselwirken, erklärt. 

Die elektrische Leitfähigkeit ist immer temperaturabhängig 
(vgl. 1.6.4 Bindungstypen). Bei Metallen nimmt sie mit steigen¬ 
der Temperatur ab, weil die Elektronenbewegung durch stär¬ 
kere Gitterschwingungen behindert wird. Bei Halbleitern nimmt 
sie mit steigender Temperatur zu, weil mehr Elektronen aus Bin¬ 
dungen gelöst und damit beweglich werden. Bei Elektrolyten 
nimmt sie mit steigender Temperatur zu, weil die Viskosität der 
Flüssigkeit abnimmt und sich die Ionen leichter bewegen. 



Zn 


+ 

- - 

+ 

+ 

— — 

+ 

+ 

— — 

+ 

+ 

- - 

+ 

+ 

- - 

+ 

ZnS0 4 -Lösung 


Halbelement 

Zn/ZnS0 4 



Cu 


_ 

+ + 

— 

— 

+ + 

— 

- 

+ + 

- 

- 

+ + 

- 

- 

+ + 

- 

CuS0 4 -Lösung 


Halbelement 

Cu/CuS0 4 


Vorgänge in 
einem 

Halbelement - 
Bildung 
elektrischer 
Doppelschichten 


2.4.2 Elektrochemische Spannungsreihe 

Die Ermittlung der Spannungsreihe erfolgt durch Kombination 
verschiedener Halbelemente. Ein Halbelement besteht z.B. aus 
einem Zinkstab, der in eine Zinksalzlösung eintaucht, oder 
einem Kupferstab, der in eine Kupfersalzlösung eintaucht. Die 
Überlegung gilt auch für beliebige Metalle. 

Die Vorgänge an den Metallstäben sind Redoxreaktionen (vgl. 
2.3.1), sie können durch folgende Gleichung beschrieben wer¬ 
den: 

Auflösung 

Reaktion an der Grenzfläche Me < > Me z++ ze~ 

Metall-Metallsalzlösung Abscheidung 

Dabei berücksichtigt z + die Ionenladung (z.B. +1 bei Silber, +2 
bei Zink und Kupfer). Manche Metalle lösen sich leicht auf, sie 
sind reaktionsfreudig oder unedel (z.B. Zink). Da sie leicht 
Kationen abgeben, spricht man von einem großen „Lösungs¬ 
druck“. Elektronen bleiben im Metall zurück und laden es nega¬ 
tiv auf. Sobald sich die Kationen wegen der elektrostatischen 
Anziehung nicht mehr vom negativen Metall ablösen können, 
hört der Lösungsvorgang auf. 

Manche Metalle haben einen sehr geringen Lösungsdruck. In 
diesen Fällen läuft die Reaktion von rechts nach links, der 
Metallstab (die Elektrode) lädt sich positiv auf. Solche Metalle 
nennt man reaktionsträge oder edel (z. B. Kupfer oder Gold). 
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Elektrochemische Vorgänge 


Ein Mal?» für den Lösungsdruck eines Metalls ist die Größe der 
Spannung (in Volt) in der elektrischen Doppelschicht. Mit einem 
Halbelement kann man keine Spannung messen, weil ohne eine 
zweite Elektrode kein Anschluss an ein Voltmeter möglich ist. 
Um eine Spannung messen zu können, muss man zwei Halbele¬ 
mente kombinieren: 


Halb¬ 
element 1 



Halb¬ 
element 2 


Me 


Pt 


H 2 



Spannungsmessung 
mit zwei Halbelementen: 
Halbelement 1: 
beliebiges Metall 
Halbelement 2: Normal¬ 
wasserstoffelektrode 

Die poröse Trennwand ver¬ 
hindert die Vermischung der 
beiden Elektrolytlösungen 


1-molare halb- 1-molare 
Me + -Lösung durch- HCI-Lösung 
lässige 
Wand 


Die beiden Halbelemente werden durch eine ionendurchlässige, 
poröse Wand leitend verbunden. Denselben Zweck erreicht man 
durch ein U-Rohr, das mit einer Salzlösung gefüllt ist und daher 
Salzbrücke oder Stromschlüssel heißt (vgl. Daniellelement). 

Die beiden Elektroden werden über ein hochohmiges Voltmeter 
leitend miteinander verbunden. 


Die Normalwasserstoffelektrode ist ein Halbelement, das 
als Bezugspunkt dient, indem man seine Spannung willkürlich 
null setzt (ähnlich, wie man bei Höhenmessungen dem Meeres¬ 
spiegel die Höhe null zuteilt). Ein Platinblech ist mit Platin¬ 
schwamm überzogen und taucht in 1-molare Salzsäure. Die 
Elektrode wird von Wasserstoff (1 bar, 25°C) bespült. Die Reak¬ 
tion an der Platinelektrode verläuft analog zur Reaktion mit 
Metallionen: 

H 2 ^ 2 H + + 2 e“ 

Wasserstoff löst sich im Platinschwamm und steht im Gleichge¬ 
wicht mit den Protonen der Salzsäure. 


A 


+ 1 , 0 : 

+ 0 , 8 -- 


Ag_ + 


+0,5 

+0,3 

0 

-0,4 

- 0,8 

- 1,0 


Cu 2+ 


Fe 2 ” ~ 

T 

Zn 2+ 



Misst man das Halbelement Zink/Zinksulfat gegen die Normal¬ 
wasserstoffelektrode, erhält man-0,76 V, bei Kupfer/Kupfersul¬ 
fat +0,34 V. 
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Reaktionstypen 


Die Spannung, die ein Metall in einer I -molaren Lösung seiner Io¬ 
nen gegen die Normalwasserstoffelektrode zeigt, heißt Normal¬ 
spannung oder Normalpotenzial des Redoxpaares. 

Auch für Nichtmetalle kann man ähnlich wie beim Wasserstoff 
Normalspannungen bestimmen. In der elektrochemischen 
Spannungsreihe werden Normalspannungen nach Größe und 
Vorzeichen geordnet. 

In der Spannungsreihe stehen links oben die stärksten Redukti¬ 
onsmittel, rechts unten die stärksten Oxidationsmittel. Reaktio¬ 
nen laufen von selbst in der Richtung ab, in der sich die schwä¬ 
cheren Oxidationsmittel und Reduktionsmittel bilden. Der 
schwächere Partner eines konjugierten Redoxpaares ist bestän¬ 
diger. 


Tabelle Normalspannungen ausgewählter Redoxpaare 


Reduktions¬ 

mittel 

Oxidations¬ 

mittel 

abgegebene 

Elektronen 

Normalspannung 

(Volt) 


> Li 


Li + 

1 

-3,05 


Ca 


Ca 2+ 

2 

-2,87 


Na 


Na + 

1 

-2,71 


Mg 


Mg 2+ 

2 

-2,34 

Z3 

AI 


Al 3+ 

3 

-1,66 

N 

Zn 

3 

N 

Zn 2+ 

2 

-0,76 

E 

s 2 - 

C 

S 

2 

-0,51 

E 

Fe 

G 

g 

Fe 2+ 

2 

-0,44 

c 

Cd 

'S 

Cd 2+ 

2 

-0,40 

tut) 

C 

Ni 

bO 

Ni 2+ 

2 

-0,25 

3 

Sn 

c 

3 

Sn 2+ 

2 

-0,14 


Pb 

-X 

Pb 2+ 

2 

-0,13 

C/J 

G 

O 

h 2 

Cu 

% 

c/> 

C 

o 

2 H + 

Cu 2+ 

2 

2 

0,00 

+0,34 

SZ 

4 OH' 


0 2 + 2 H 2 0 

4 

+0,40 

3 

T3 

21' 

cb 

T3 

ß 

2 

+0,53 

<u 

Di 

Fe 2+ 

X 

Q 

Fe 3+ 

1 

+0,77 

Ag 


Ag + 

1 

+0,80 


Hg 


Hg 2+ 

2 

+0,85 


2 H 2 0 


0 2 + 4 H + 

4 

+1,23 


2cr 


ci 2 

2 

+1,36 


Au 


Au + 

1 

+1,68 


2 P 


- f 2 

2 

+2,87 


Praktische Bedeutung der Spannungsreihe 

Aus den Normalspannungen kann man die Reaktionsfähigkeit 
von Stoffen, die Reaktionsrichtungen, die maximale Spannung 
galvanischer Elemente und Abscheidungsspannungen bei der 
Elektrolyse abschätzen. 
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Elektrochemische Vorgänge 


Beispiele: 

Unterscheidung edler und unedler Metalle: Unedle 
Metalle reduzieren die Ionen edler Metalle. Mit Eisenabfällen 
wird Kupfer aus seinen Salzlösungen abgeschieden: 

Fe + Cu 2+ - Fe 2+ + Cu 

Der Vorgang heißt Zementation. 

Reaktion von Metallen mit Säuren und Wasser: Nur 

Metalle mit negativer Normalspannung (z. B. Zink, Eisen, Magne¬ 
sium) lösen sich in nicht oxidierenden Säuren unter Wasser¬ 
stoffentwicklung: 

Me + 2 H + - Me 2+ + H 2 

Sehr unedle Metalle (z.B. Lithium, Calcium, Natrium) reagieren 
schon mit Wasser, in dem die Protonenkonzentration nur 10" 7 
mol/1 ist. Die Ausbildung von Oxid- oder Hydroxidschichten 
verhindert bei manchen Metallen (z. B. Aluminium, Zink, Blei) 
die Reaktion mit Wasser oder Säuren. Die Erscheinung heißt 
Passivierung. Manchmal tritt Passivierung bei unedlen Metal¬ 
len und konzentrierten Säuren auf (z. B. ist Eisen in konzentrier¬ 
ter Schwefelsäure unlöslich, löst sich aber in verdünnter). 

Elektrochemische Spannungsquellen (galvanische Ele¬ 
mente) beruhen auf den unterschiedlichen Normalspannungen 
ihrer Betriebsstoffe (vgl. 2.4.3 Spannungsquellen). 

Zersetzungsspannung: Die minimale für eine Elektrolyse 
notwendige Spannung ergibt sich aus den Normalspannungen 
der abgeschiedenen Stoffe (vgl. 2.4.4 Elektrolyse). 

Elektrochemische Korrosion beruht auf der Ausbildung 
galvanischer Elemente (vgl. 2.4.5 Korrosion). 


2.4.3 Elektrochemische Spannungsquellen 
(galvanische Elemente) 

Alle Systeme, die chemische Energie in elektrische Energie 
umwandeln, sind aus mindestens zwei Halbelementen aufge¬ 
baut, die zusammen eine Zelle bilden (vgl. 2.4.2 Spannungs¬ 
reihe). Sie sollen in der Praxis möglichst viele der folgenden For¬ 
derungen erfüllen: 

- Das System soll stabil sein, wenn ihm kein Strom entnommen 
wird. 

- Es soll unmittelbar nach Schließen des Stromkreises ohne 
oder mit geringer Verzögerung Strom liefern. 


Versuche 



Kupferschicht, 
auf dem Eisen 
abgeschieden 
(blaue Lösung 
wird gelbgrün) 



Cu 


Silberschicht, 
auf dem Kupfer 
abgeschieden 
(Lösung wird 
langsam blau) 
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Reaktionstypen 


- Die Masse (das Volumen) soll im Vergleich zur Energie, die 
das System abgeben kann, klein sein. 

- Es soll gegenüber Temperaturänderungen möglichst unemp¬ 
findlich sein. 

- Es soll nach Möglichkeit wieder aufladbar sein, d. h. auf rever¬ 
siblen chemischen Vorgängen beruhen. 

- Es soll aus billigen Rohstoffen bestehen. 

- Es soll keine Umweltverschmutzung hervorrufen. 

Es war bisher nicht möglich, alle diese Forderungen bei einer 
elektrochemischen Spannungsquelle zu erfüllen. Je nach dem 
Verwendungszweck sind bestimmte Eigenschaften besonders 
wichtig und können durch besonders entwickelte Systeme 
erreicht werden. Man unterscheidet folgende Systeme: 

• Primärelemente (Zellen, Batterien), die nach Verbrauch der 
Betriebsstoffe nicht wieder verwendet werden (der elektro¬ 
chemische Vorgang ist nicht umkehrbar = irreversibel), 

• Sekundärelemente (Akkumulatoren, Sammler), die sich 
nach ihrer Erschöpfung wieder aufladen lassen (der elektro¬ 
chemische Vorgang ist umkehrbar = reversibel), 

• Brennstoffzellen, die bei Zuführung von Brennstoffen und 
Ableitung der Reaktionsprodukte kontinuierlich arbeiten. 


Primärelemente 

Sie sind kleine, billig herstellbare Spannungsquellen, die kleine 
Energiemengen abgeben können. Sie sind unempfindlich und 
gut regulierbar. Wegen der niedrigen Spannung einer Zelle müs¬ 
sen häufig mehrere Zellen in Serie geschaltet werden - sie bil¬ 
den eine Batterie. 


Versuch 

Prinzip des 
Voltaelements 


Es hat sich als praktisch erwiesen, die Kombination von Halbele¬ 
menten durch Diagramme darzustellen: 


Elektroden¬ 

Elektrolyt¬ 

Elektrolyt¬ 

material 1 

lösung 1 

lösung 2 

(Ladung -) 

(Lösungsmittel) 

(Lösungsmittel) 


Elektroden¬ 
material 2 
(Ladung +) 


Reduktion erfolgt im Diagramm rechts (zweimal R). 


© 
>lr 


~0,6V 



10-Croschen-Stück 


1-Schilling-Stück 


Filterpapier, mit 
NaCI-Lösung getränkt 


Die senkrechten Striche geben Phasengrenzen an. Eine poröse 
Wand wird häufig als senkrechter Doppelstrich dargestellt. Sie 
verhindert die Vermischung der Elektrolytlösungen. 

Das Voltaelement, das älteste bekannte Primärelement 
(1800), besteht aus einer Zink- und einer Kupferelektrode, die in 
verdünnte Schwefelsäure tauchen. 
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Elektrochemische Vorgänge 


Das Daniellelement (1836) ist dem Voltaelement ähnlich: 
i-►-Elektronenfluss- 1 


(-) Zn | ZnS0 4 (H 2 0) || CuS0 4 (H 2 0) | Cu(+) 
--Anionenfluss- 


Die Gesamtreaktion, die im Daniellele¬ 
ment abläuft, kann man durch folgende 
Reaktionsgleichung beschreiben: 


Prinzip des 
Daniell- 
elements 

Galvanometer 


Zn + Cu 2+ 

V-* 

2e~ 


Zn 2+ + Cu 



ZnS0 4 - CuS0 4 - 
Lösung Lösung 


Wenn Elektronen fließen können, löst 
sich die Zinkelektrode durch Oxidation 
auf, die Kupferelektrode vergrößert sich, da durch die Reduk¬ 
tion das Kupfer angelagert wird. Der Aufbau des Elementes 
erlaubt die Trennung der Teilreaktionen (vgl. 2.3.1 Redoxreak¬ 
tionen), die Oxidation von Zink und die Reduktion von Kupfer. 


Versuch 

Daniellelement 

1,1 v 



(1 mol/l) (1 mol/l) 

*) Filterpapier, mit 
NH 4 N0 3 -Lösung 
getränkt 


Elektronen fließen immer vom unedlen Metall (negative Elektro¬ 
de) zum edleren (positive Elektrode), z. B. vom Zink zum Kupfer. 


Es ist zu beachten, dass in der Technik die Stromrichtung entge¬ 
gengesetzt der Richtung des Elektronenflusses festgelegt wor¬ 
den ist. 


Zur Berechnung der Spannung eines galvanischen Elementes 
geht man folgendermaßen vor: 

Man bildet die Differenz der beiden Normalspannungen so, 

dass das Ergebnis einen positiven Wert hat. Beim Daniellele- Versuche von 

mentz.B.: Nernst 


E(Cu) - E(Zn) = +0,34 - (-0,76) = +1,1 Volt 

Quantitative Messungen der Spannung des Daniellelementes 
unter verschiedenen Bedingungen wurden von Walther H. 
Nernst durchgeführt. Er fand, dass die Spannung unabhängig 
von der Größe der Elektroden und dem Volumen der Salzlösun¬ 
gen ist, dagegen von der Konzentration der Salzlösungen 
abhängt. Wird die Konzentration der Kupfersulfatlösung klei¬ 
ner, so fällt die Spannung. Genau dies passiert bei Stroment¬ 
nahme aus dem Daniellelement. 

Primärelemente mit flüssigen Elektrolyten, die „Nasselemente“, 
werden heute kaum noch verwendet. In den neueren „Trocken¬ 
elementen“ ist der Elektrolyt durch Zusätze in eine gallertartige 
Masse verwandelt, die nicht mehr fließt. Die Spannung der Tro- 



0,01 0,1 1 

[Cu 2+ ] 


Spannung 
nimmt ab, wenn 
die Kupfer¬ 
konzentration 
kleiner wird 
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Reaktionstypen 


Schema der 
Taschenlampen¬ 
batterie 


(Zink-Braunstein- 

Zelle) 

Pluspol 



© Crafitstab mit 
Messingkappe 

©Vergussmasse 
© Braunsteinbeutel 

© gelatinierte 
Ammonium¬ 
chloridlösung 

©Zinkbehälter 

(Minuspol) 

Schema der 
alkalischen 
Zink-Braunstein- 
Zelle 

Pluspol 


—njn. 



©Stahlkappe 

© halbdurchlässige 
Trennschicht 

© Zinkamalgan 
© Braunstein 
® Elektrolyt (KOH) 

© Stahlnagel 
(Minuspol) 


ckenelemente kann man aus der Spannungsreihe nicht genau 
berechnen, aber aus den Normalspannungen der Betriebsstoffe 
abschätzen. 

Der Urtyp des Trockenelementes ist die Taschenlampenbatterie 
(1896). Sie ging aus dem Leclancheelement (Zink-Braunstein- 
Zelle, 1868) hervor, indem der Elektrolyt mit Mehl eingedickt 
wurde. 

Taschenlampenbatterie 

Der Elektrolyt, eine Ammoniumchloridlösung, ist gelatiniert, 
ein Zinkbecher ist gleichzeitig Elektrode und Behälter. 

Die Taschenlampenbatterie wird wegen ihres günstigen Preises 
auch heute noch eingesetzt. Das Diagramm sieht so aus: 

RZn | NH 4 C1(H 2 0) | Mn0 2 | C(+) 

Bei Stromentnahme laufen folgende Teilreaktionen ab: 

o 

negative Elektrode Zn -► Zn 2+ + 2e~ Normalspannung-0,76 
positive Elektrode 2Mn 4+ + 2e"-> 2Mn 3+ ca.+0,77 

Als Gesamtreaktion kann man (vereinfacht) formulieren: 

0 4+ 2+ 3+ 

Zn + 2 Mn0 2 -> ZnO + Mn 2 0 3 ca. 1,5 V 

Die Reaktion verläuft in mehreren Schritten. An der Kohleelekt¬ 
rode entsteht zunächst aus dem Elektrolyten Wasserstoff, der 
den Stromfluss behindert, so dass die Spannung absinkt. Diese 
Erscheinung heißt Polarisation. Sie wird durch einen „Depola¬ 
risator“ verhindert, in diesem Falle Braunstein. Ammoniumchlo¬ 
rid wird häufig durch Magnesiumchlorid ersetzt, was die Lager¬ 
fähigkeit der Batterie verbessert (wichtig bei geringer Stroment¬ 
nahme über lange Zeit). Eine Verbesserung der Taschenlampen¬ 
batterie erreichte man durch Einführung eines alkalischen 
Elektrolyten. 

Alkalische Zink-Braunstein-Zelle 

Sie kann über längere Zeit einen höheren Strom als die Taschen¬ 
lampenbatterie liefern, der auch bei starker Belastung konstant 
bleibt. Sie ist aber wesentlich teurer, weil der Aufbau kompli¬ 
zierter ist. Die Zinkelektrode wird amalgamiert, um sie gegen 
die Kalilauge beständiger zu machen. Die Reaktionen sind 
gleich wie bei der Taschenlampenbatterie. Die Reaktionsglei¬ 
chung und die Spannung sind gleich wie bei der Taschenlam¬ 
penbatterie. 
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Elektrochemische Vorgänge 


Zink-Quecksilberoxid-Zelle 

Sie wird heute vor allem in Form der Knopfzelle zur elektri¬ 
schen Versorgung von Fotoapparaten, Taschenrechnern, Quarz¬ 
uhren, Hörgeräten usw. verwendet. Sie ist teurer als alkalische 
Braunsteinzellen, weist aber besondere Spannungskonstanz 
über die gesamte Lebensdauer auf. Erst wenn das Zink ver¬ 
braucht ist, fällt die Spannung steil auf null ab. 

02 + 2+0 

Gesamtreaktion: Zn + HgO -» ZnO + Hg 1,35 V 

Man hat berechnet, dass jährlich in Österreich etwa 2 t giftiges 
Quecksilber (meistens in Verbindungen) mit gebrauchten 
Knopfzellen auf Mülldeponien abgelagert werden. Eine Rückge¬ 
winnung des Quecksilbers ist möglich, wird aber aus Kosten¬ 
gründen nicht durchgeführt (vgl. 5.3.2 Rohstoffe und Recyc¬ 
ling). 

Zink-Silberoxid-Zelle 

Sie hat gegenüber der Zink-Quecksilberoxid-Zelle eine höhere 
Spannung, funktioniert sonst im Prinzip gleich. 

01 + 2 + 0 

Gesamtreaktion: Zn + Ag 2 0 -> ZnO + 2 Ag 1,55 V 


Schema einer 



Knopfzelle 

(Zink- 

Quecksilberoxid 

Zelle) 


Pluspol 


(T) Zinkgranulat 

(2) Elektrolytträger 

(3) Trennschicht 

(4) Quecksilberoxid¬ 
granulat 

(5) Dichtungsmasse 

(6) Stahlhülle 


Wegen der höheren Zellenspannung kann man die Batterien 
kleiner dimensionieren, was z. B. bei Armbanduhren oder Foto¬ 
apparaten wichtig sein kann. 


Lithiumbatterien 

Da Lithium die größte negative Normalspannung zeigt, kann 
man mit ihm die höchste Zellenspannung erreichen. Dabei müs¬ 
sen wegen der Unbeständigkeit von Lithium durchwegs nicht¬ 
wässerige Elektrolyte verwendet werden. Als Katodenmaterial 
und Elektrolyt werden Iod, Schwefeldioxid oder Thionylchlorid 
(SOCl 2 ) eingesetzt. 

Die Lithium-Iod-Zellen werden wegen ihrer großen Verlässlich¬ 
keit (Lebensdauer im Betrieb acht Jahre, kein Auslaufen des 
Festelektrolyten) für Herzschrittmacher bevorzugt. 

00 1+1- 

Gesamtreaktion: 2 Li + I 2 -> 2 Lil 3,0 V 

Lithium-Schwefeldioxid-Zellen erreichen 3,1 V. Sie sind sehr 
lange lagerfähig, von -50 °C bis +75 °C verwendbar und beson¬ 
ders für elektronische Speicher, netzunabhängige Messgeräte 
und Funkgeräte geeignet. 

Lithium-Thionylchlorid-Zellen erreichen sogar 3,7 V und haben 
die größte Energiedichte (ca. 400 Wh/kg). Sie haben ähnliche 
Eigenschaften und Anwendungen wie die Lithium-Schwefeldio¬ 
xid-Zellen. In beiden Zelltypen sind die aggressiven Elektrolyte 
ein Sicherheitsrisiko, weil die Zellen bei falscher Behandlung 
platzen können. 
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Reaktionstypen 


Kapazität 
ist Stromstärke 
mal Zeit (As). 

Leistung 

ist Arbeit pro Zeit 
(W). 

Elektrische Arbeit 
ist Kapazität mal 
Spannung 

(As ■ V) 
i 

(W-s) 

Wattsekunde, die 
Einheit der elektri¬ 
schen Arbeit. 

I kWh = 

3,6 ■ IO 6 Ws 


Kenngrößen galvanischer Elemente 

Galvanische Elemente können nur für eine bestimmte Zeit 
Gleichstrom liefern. 

Die Elektrizitätsmenge, die von einem Element abgegeben wer¬ 
den kann, heißt Kapazität , sie wird in Coulomb (C) oder Am¬ 
perestunden (Ah) angegeben (I Ah = 3 600 As = 3 600 C). Die 
elektrische Energie, die man aus einem Element in der Sekunde 
entnehmen kann, ohne es dabei zu schädigen, ist seine Leis¬ 
tung , sie wird in Watt (W) angegeben. Der Energieinhalt eines 
Elementes ergibt sich als Produkt von Kapazität und mittlerer 
Entladespannung. 

Die Kapazität hängt vom Entladevorgang ab. Bei geringeren Ent¬ 
ladeströmen ist sie größer. Sie steigt mit der Größe der Elektro¬ 
den. Angegeben werden die Maximalwerte. 

Energieinhalt, Kapazität und Leistung werden oft auf die Masse 
(oder das Volumen) der Elemente bezogen, um verschiedene 
Elemente miteinander vergleichen zu können. 

Typische Werte der Energiedichte sind: 50 bis 400 Wh/kg bei 
Primärelementen und 7 bis 40 Wh/kg bei Sekundärelementen. 


Der Wirkungsgrad ist das Verhältnis von abgegebener Nutz¬ 
energie zu zugeführter Energie. Die „zugeführte“ Energie ist 
beim Sekundärelement die zur Ladung aufgewendete elektri¬ 
sche Energie (+A H). 


Der Wirkungsgrad ist ein Zahlenwert ohne Einheit. Er ist kleiner 
als 1, weil sowohl bei der Stromentnahme als auch beim Laden 
ein Teil der elektrischen Energie in Wärme umgewandelt wird. 
Üblich ist die Angabe des Wirkungsgrades in %. 


Sekundärelemente 

Anordnungen, die Energie chemisch speichern und elektrisch 
wieder abgeben können, nennt man Sekundärelemente. 
Bekannter sind sie unter den Namen Akkumulatoren oder 
Sammler. Zur Zeit werden nur Akkumulatoren verwendet, bei 
denen chemische Energie durch Veränderung der festen Elekt¬ 
roden gespeichert wird. Weil sich nur eine Oberflächenschicht 
umwandelt, wird die Elektrode unvollständig genützt. Außer¬ 
dem altert sie durch die Strukturänderungen beim Lade-Ent- 
lade-Zyklus. Im Versuchsstadium befinden sich Akkumulato¬ 
ren, bei denen sich die Elektroden nicht verändern, dafür aber 
flüssige oder gasförmige Betriebsstoffe, mit denen sie in Kon¬ 
takt sind (vgl. Natrium-Schwefel-Akkumulator). 


152 







Elektrochemische Vorgänge 


Bleiakkumulator 

Er wurde noch vor der Taschenlampenbatterie erfunden (1859). 
Die Elektroden bestehen aus einem Hartbleigitter mit einge¬ 
presster Blei- bzw. Blei(IV)-oxidmasse. 

Das Zelldiagramm sieht so aus: 


(-) Pb | H 2 S0 4 (H 2 0) | Pb0 2 | Pb (+) 


Folgende Elektrodenreaktionen gehen bei der Entladung vor 
sich: 

o 

negative Elektrode Pb Pb 2+ + 2e“ Normalspannung-0,36 


positive Elektrode Pb 4+ + 2 e -► Pb 2+ 


ca. +1,69 


+ 



(T) Plattenverbinder 

(2) Kunststoffseparator 
(Plattenscheider) 

(D positive Platte 

( 4 ) negative Platte 

(5) Elektrolyt (verdünnte 
Schwefelsäure) 

(6) Schlammraum 

( 7 ) Batteriekasten 


Hartbleigitter 
für Blei¬ 
akkumulatoren 


25 cm 




Jeweils zwei 
Gitter werden 
gemeinsam 
gegossen 


Schema des Bleiakkumulators 


Gesamtreaktionsgleichung: 


0 4+ Entladung 2+ 

Pb + Pb0 2 + 2 H 2 S0 4 ^ 2 PbS0 4 + 2 H 2 0 

Aufladung 


ca. 2,05 V 




Bei der Entladung wandeln sich beide Platten oberflächlich in 
Bleisulfat um. Dabei wird Schwefelsäure verbraucht. Die Dichte 
der Lösung nimmt daher ab (von 1,28 g/cm 3 , entsprechend 37% 
H 2 S0 4 , auf 1,12 g/cm 3 , entsprechend 17%H 2 S0 4 ). Darauf beruht 
die in Autowerkstätten verwendete Methode, durch die Mes¬ 
sung der Säuredichte den Ladungszustand der Batterie zu 
bestimmen. Lässt man den Akku in entladenem Zustande ste¬ 
hen, wandelt sich das zunächst feinkörnige Bleisulfat durch 
Kristallisation in grobkörniges um. Die gröberen Kristalle rea¬ 
gieren beim Aufladen nicht mehr, der Akku ist sulfatisiert. Beim 
Aufladen werden aus Bleisulfat Schwefelsäure, Blei(IV)-oxid und 
Blei zurückgebildet. Die Platten eines Bleiakkumulators werden 
durch Separatoren aus Kunststoff getrennt, damit keine Kon- 
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takte entstehen, was zu Kurzschluss und zur Selbstentladung 
führen würde. Die Separatoren sind für Schwefelsäure gut 
durchlässig. Bis heute konnte sich der Bleiakkumulator als 
Autobatterie behaupten. Beim Starten des Motors wird sie entla¬ 
den, während der Fahrt über die Lichtmaschine geladen. Sie hat 
wegen ihres geringen Innenwiderstandes eine hohe Belastbar¬ 
keit (Ströme von 200 bis 300 A beim Startvorgang), eine verhält¬ 
nismäßig hohe Spannung und erfordert im Auto geringe War¬ 
tung. Sie besteht im Wesentlichen aus Nachfüllung von Wasser. 
Es muss destilliertes Wasser verwendet werden, da Spuren von 
Eisen, Kupfer oder Salz im Leitungswasser das Altern der Blei¬ 
elektroden beschleunigen. Auch der Preis ist verhältnismäßig 
günstig. Nachteile sind das Altern der Platten, das große 
Gewicht des Bleis, die Empfindlichkeit gegen hohe und tiefe 
Temperaturen und gegen Verunreinigungen der Schwefelsäure. 

Bei unregelmäßigem Betrieb ist ein großer Nachteil die Selbst¬ 
entladung (ca. 0,1%, bei wartungsfrei verschlossenen Akkumu¬ 
latoren bis 1 % der Nennkapazität täglich). Beim Aufladen eines 
Akkus wird normal 8-14 h mit einem Strom geladen, dessen 
Stärke (in A) anfangs zahlenmäßig 10% der auf der Batterie 
angegebenen Kapazität in Ah ist. Die Stromstärke sinkt im Laufe 
des Ladevorganges, die Spannung bleibt konstant. Bei der 
Schnellladung lädt man ca. 1 h lang mit einer Stromstärke, die 
zahlenmäßig gleich der Kapazität ist. Der Strom bleibt dabei 
konstant, die Spannung muss entsprechend nachgeregelt wer¬ 
den, bis die Gasungsspannung (2,4 V/Zelle) erreicht ist. Beim 
Gasen, das immer am Ende des Ladevorganges zu beobachten 
ist, entsteht an der Bleiplatte Wasserstoff, an der Blei(IV)-oxid- 
platte Sauerstoff, die sich zu Knallgas mischen. Daher sind beim 
Laden von Batterien Funken und offene Flammen zu vermeiden. 
Das Knallgas entsteht aus dem Wasser des Elektrolyten, das 
daher immer aufgefüllt werden muss. Wartungsfreie Batterien 
haben Elektroden aus Blei-Calcium-Legierungen, an denen die 
Gasentwicklung gehemmt ist. Bei ihnen muss also kein Wasser 
nachgefüllt werden. Der Energiewirkungsgrad ist ca. 72%. 

Nickel-Cadmium-Akkumulator 

Er ist für unregelmäßigen Gebrauch viel besser als der Bleiakku 
geeignet. Er kann lange Zeit (über Jahre) unbenützt bleiben, 
ohne durch Selbstentladung (ca. 0,3% der Nennkapazität täg¬ 
lich) Schaden zu leiden. Außerdem ist er wartungsfrei und bei 
entsprechender Ausführung überladesicher. Seine Elektroden 
bestehen aus gelochten Stahlblechen (daher auch Stahlsamm¬ 
ler), in die als aktive Masse Nickelhydroxid bzw. fein verteiltes 
Cadmium eingepresst ist. Der Elektrolyt ist alkalisch. 

Die vereinfachte Gesamtreaktionsgleichung ist: 

0 3+ Entladung 2+ 2+ 

Cd + 2 Ni(OH) 3 2 Ni(OH) 2 + Cd(OH) 2 1,2 V 

Aufladung 
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Vorteile des Nickel-Cadmium-Akkumulators wurden schon 
erwähnt. Er ist außerdem stoßunempfindlich und leichter als 
der Bleiakku. Nachteile sind geringere Spannung (1,2 V Entlade- 
und 1,6 V Ladespannung), ein geringerer Energiewirkungsgrad 
(55-58%) und die starke Abnahme der Kapazität mit der Tempe¬ 
ratur. Verwendet wird der Nickel-Cadmium-Akku in vielen netz¬ 
unabhängigen Geräten, wie Taschenrechnern, Rasierapparaten, 
Zahnbürsten, Blitzgeräten u.a. 

Beim Nickel-Eisen-Akkumulator (Edison-Akku) wird das 
Cadmium durch Eisen ersetzt. Sonst sind Zelldiagramm, Reakti¬ 
onsgleichung, Eigenschaften und Verwendung analog wie beim 
Nickel-Cadmium-Akku. Die Zellspannung ist 1,3 V. 


Sonderakkumulatoren 

Für besondere Zwecke (Weltraumfahrt, Militärtechnik) wurde 
eine Reihe weiterer Akkumulatoren entwickelt. Der Silber- 
Zink-Akkumulator ist mit der schon besprochenen Zink-Sil- 
beroxid-Zelle verwandt. Seine Eigenschaften lassen sich je nach 
Verwendungszweck in weiten Grenzen verändern. Er hat sich 
bei zahlreichen Anwendungen bewährt: Energieversorgung des 
Bordnetzes von Raketen, Satelliten, Flugzeugen und Hub¬ 
schraubern, in Notbeleuchtungen, transportablen Funkgeräten, 
in Lichtquellen für die Reprotechnik, in Nachtsichtgeräten usw. 

Außerdem versucht man, die seltenen Metalle Blei, Nickel, Cad¬ 
mium in neuen Akkumulatortypen zu ersetzen. 

Natrium-Schwefel-Akkumulator 

Er ist im Gegensatz zum Silber-Zink-Akkumulator noch nicht im 
praktischen Einsatz, hat sich aber in Labortests schon bewährt. 
Prototypen wurden erfolgreich im Elektro-Pkw getestet. Die 
Betriebstemperatur ist 300 bis 400 °C. Das Gehäuse ist dicht 
geschlossen, da sowohl Natrium als auch Schwefel mit Luft rea¬ 
gieren. Bei der Entladung wandern Natriumionen durch den 
Festelektrolyten Aluminiumoxid und reagieren mit Schwefel zu 
Natriumpolysulfid. Das Niveau des geschmolzenen Natriums 
sinkt, das Niveau des Schwefels bzw. der entstehenden Sulfide 
steigt. Bei der Aufladung der Zelle verläuft der Vorgang in umge¬ 
kehrter Richtung. 

Die Gesamtreaktionsgleichung lautet: 

Entladung 

2 Na + xS ^ Na 2 S x 2,08 V 

Aufladung 

Das System hat folgende Vorteile: 

Die Betriebsstoffe sind unbegrenzt verfügbar und relativ preis¬ 
wert. Verglichen mit Bleiakkus, sollte der Natrium-Schwefel- 
Akku bei gleichem Gewicht etwa viermal so viel Energie spei- 


Schema des 
Natrium- 
Schwefel- 
Akkumulators 

Negative 

Elektrode: 

Na -*■ Na + + e~ 


Positive 
Elektrode: 
xS + 2e" -► S x 2_ 



(T) Verschluss 
(2) Stahlbehälter 

(B) Stromableitung 
(korrosionsfeste 
Legierung) 

(5) flüssiges Natrium 
(I) flüssiger Schwefel 

(§) Festelektrolyt 
(Na + -Leiter) 

( 7 ) Thermische 
Isolierung 
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Prinzip einer 
Knallgas- 
Brennstoffzelle 

Elekt- IV 
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ehern können. Die flüssigen Betriebsstoffe können fast vollstän¬ 
dig umgesetzt werden, während von den festen Elektroden 
anderer Sammler nur ein Bruchteil umgewandelt wird. Schwie¬ 
rigkeiten bestehen bei Korrosion des Festelektrolyten, der 
Stromableitungen und des Behälters, bei der Abdichtung der 
Zelle, bei der mangelnden Leitfähigkeit des flüssigen Schwefels, 
der deshalb in einem Kohlefilz aufgesaugt ist. Ein Nachteil ist 
auch der Energiebedarf zur Aufrechterhaltung der Arbeitstem¬ 
peratur. 


Brennstoffzellen 

Jede Verbrennung ist ein exothermer Vorgang. In Brennstoffzel¬ 
len wird ein Teil der normalerweise abgegebenen Wärmeenergie 
in elektrische Energie umgewandelt. 

Brennstoffzellen sind galvanische Elemente, bei denen ein 
Brennstoff (z. B. Wasserstoff) und ein Oxidationsmittel (z. B. Sau¬ 
erstoff der Luft) laufend zugefügt werden. Die Betriebsstoffe 
(Gase und Flüssigkeiten) reagieren an Elektroden, die sich dabei 
nicht verändern. Man hofft, mit ihnen in Zukunft fossile Brenn¬ 
stoffe ohne kalorische Kraftwerke direkt in elektrische Energie 
umzuwandeln. Bisher ist die Umwandlung nur im kleinen Maß¬ 
stab mit Kohlenstoffverbindungen wie Alkoholen gelungen. 
Eine wichtige Brennstoffzelle, die auch schon technische Bedeu¬ 
tung erlangt hat, ist die Knallgaszelle. 

Knallgas-Brennstoffzelle 

Sie wurde schon bei der Apollomondfahrt verwendet. Der hohe 
Preis verhindert bisher eine weitere Verbreitung der Brennstoff¬ 
zellen. 

Das Zellendiagramm sieht so aus: 

(-) Pt | H 2 | K0H(H 2 0) | 0 2 | Pt(+) 

Die Elektrodenreaktionen lauten: 

negative Elektrode 2 H 2 + 4 OH" -> 4 H 2 0 + 4 e" -0,8 V 

positive Elektrode 0 2 + 2 H 2 0 + 4 e~ -► 4 OH" +0,4 V 

Nickelelektroden oder poröse, mit Platin beschichtete Elektro¬ 
den katalysieren die Reaktionen. 

Die Gesamtreaktionsgleichung entspricht der Knallgasreaktion: 
2 H 2 + 0 2 -> 2 H 2 0 1,2 V 

Brennstoffzellen haben Wirkungsgrade bis 50%. Die Arbeits¬ 
temperatur bei alkalischem Elektrolyt ist kleiner als 100°C. Die¬ 
ser Zelltyp wurde für die Weltraumfahrt eingesetzt. Für Anwen¬ 
dungen auf der Erde werden saure Elektrolyte (Phosphorsäure 
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oder Schwefelsäure) bevorzugt. Die Arbeitstemperaturen sind 
dann 100 bis 200°C, dafür kann man größere Leistungen errei¬ 
chen. Im Zelldiagramm braucht man nur Kalilauge durch die 
entsprechende Säure zu ersetzen, die Gesamtreaktionsglei¬ 
chung bleibt unverändert, die Elektrodenreaktionen vereinfa¬ 
chen sich: 

negative Elektrode 2 H 2 4 H + + 4e" 
positive Elektrode 0 2 + 4 H + + 4 e" -► 2 H 2 0 

Die größten Anstrengungen auf dem Gebiete der Entwicklung 
von Brennstoffzellen werden in den USA gemacht. Viele kleine 
Einheiten (etwa 12,5 kW) sind schon seit längerer Zeit in Betrieb. 
An der Ostküste wurden unter dem Eindruck des totalen 
Zusammenbruches des Stromnetzes (Black-out Mitte der sech¬ 
ziger Jahre) Kraftwerke mit Leistungen zwischen 10 und 30 MW 
errichtet. Diese Einheiten können auch als Speicherkraftwerke 
verwendet werden, da sie bei geringem Strombedarf durch 
Elektrolyse Wasserstoff erzeugen und in Form eines Metallhy¬ 
drids speichern (eine Eisen-Titan-Legierung bindet Wasserstoff 
als Hydrid). Durch Erwärmen auf ca. 50 °C gibt das Hydrid den 
Wasserstoff wieder ab, der in den Brennstoffzellen verwendet 
werden kann. 


2.4.4 Elektrolyse 

Die chemischen Veränderungen beim Stromdurchgang durch ei¬ 
nen Elektrolyten nennt man Elektrolyse. Sie ist die Umkehrung 
der Vorgänge, die bei der Stromentnahme aus galvanischen Ele¬ 
menten ablaufen. 


Sobald man an ein Elektrolysegerät eine Gleichspannungsquelle 
anschließt, beobachtet man an dem Strommessgerät einen Zei¬ 
gerausschlag - es fließt Strom. Die Kationen wandern zur 
Katode, die Anionen zur Anode. Sobald die Ionen an die Elektro¬ 
den gelangen, reagieren sie mit Elektronen (Übergang von der 
Ionen- zur Elektronenleitfähigkeit an der Phasengrenzfläche). 

K + ... Kation 
A"... Anion 


Die Reaktionsgleichungen sind: 

Katode K + + e" - K 
Anode A~ -> A + e~ 

K + + A" -» A + K 


Prinzip der 
Elektrolyse 



Anode Katode 


An der Katode läuft eine Reduktion ab (zwei Mitlaute: K und R). 
An der Anode läuft eine Oxidation ab (zwei Selbstlaute: A und 
O). 
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Zinkiodidlösung 


Versuch 



Pt 


Pt 


verdünnte 

Salzsäure 


Die Überspannung 
am Zink ist groß, 
am Platin klein. 

Bei Berührung 
steigen vom Platin¬ 
draht Wasserstoff¬ 
bläschen auf 


Bei der Elektrolyse von Schmelzen einfacher Salze (Schmelz¬ 
flusselektrolyse) entstehen an der Katode das Metall und an der 
Anode das Nichtmetall. 

Die Elektrolyse von wässerigen Lösungen der Salze ist kompli¬ 
zierter, da neben den Ionen der gelösten Salze auch Wassermo¬ 
leküle, Protonen und Hydroxidionen an den Elektroden reagie¬ 
ren können. 

Die Zersetzungsspannung ist die Mindestspannung, die bei 
einer Elektrolyse an die Elektroden angelegt werden muss, um 
die Elektrodenreaktionen zu erzwingen. Sie hängt von den Nor¬ 
malspannungen der Redoxpaare und den Konzentrationen der 
Stoffe ab. 

Beispiel: Elektrolyse verdünnter Salzsäure 

Erst wenn eine Spannung von 1,36 V überschritten wird, bilden 
sich an der Katode Wasserstoffbläschen und an der Anode 
Chlorbläschen: 

2 HCl -> H 2 + Cl 2 

1,36 V ist die Differenz der Normalspannungen von Chlor und 
Wasserstoff. Diese Spannung entsteht in einem galvanischen 
Element, in dem aus den beiden Elementen in freiwilliger Reak¬ 
tion Chlorwasserstoff gebildet wird. Um die Reaktion in der 
umgekehrten Richtung zu erzwingen, muss man eine höhere 
Zersetzungsspannung anwenden. 

In manchen Fällen, wie bei der Elektrolyse des Wassers, ist die 
gemessene Zersetzungsspannung wesentlich größer als der aus 
den Normalspannungen berechnete Wert. Diese Überspan¬ 
nung entsteht, wenn die Elektrodenreaktionen durch hohe 
Aktivierungsenergien gehemmt sind, vor allem bei der Abschei¬ 
dung von Gasen. Besonders groß kann die Überspannung bei 
der Bildung von Wasserstoff und Sauerstoff sein. 

Enthält eine Lösung verschiedene Kationen und Anionen, wer¬ 
den sie nicht gleichzeitig, sondern in einer bestimmten Reihen¬ 
folge abgeschieden. 

Dies wird bei verschiedenen elektrochemischen Analysemetho¬ 
den ausgenützt (vgl. 5.1.3 Elektrogravimetrie, Polarografie). 

An der Katode werden zuerst die Kationen mit der höchsten 
Normalspannung reduziert. Wegen der Überspannung des Was¬ 
serstoffs können auch unedle Metalle bis einschließlich Zink 
durch Elektrolyse aus wässerigen Lösungen abgeschieden wer¬ 
den. Noch unedlere Metalle, wie Aluminium, Magnesium, Nat¬ 
rium u.a., können nur durch Schmelzflusselektrolyse 
gewonnen werden. 
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An der Anode werden zuerst die Anionen mit der niedrigsten 
Normalspannung oxidiert. So werden die Halogenidionen in der 
Reihenfolge Iodid, Bromid, Chlorid entladen. Das Hydroxidion 
kann wegen der Überspannung des Sauerstoffs erst nach dem 
Chloridion entladen werden. Fluorid kann aus wässeriger 
Lösung nicht mehr abgeschieden werden, sondern nur durch 
Schmelzflusselektrolyse. Zusammengesetzte Säurerestionen, 
wie Sulfat-, Nitrat-, Carbonat- und Phosphationen, werden in 
wässeriger Lösung nicht oxidiert. Hat das Anodenmaterial die 
niedrigste Normalspannung, v/ird die Anode aufgelöst. Durch 
Passivierung kann bei manchen Metallen die Auflösung ver¬ 
hindert werden. Ursache der Passivität ist vermutlich die Aus¬ 
bildung dünner Oxid- oder anderer Schutzschichten. 

Primär an den Elektroden gebildete Stoffe sind zum Teil nicht 
beständig, sondern verändern sich durch Sekundärreaktionen: 

H + H - H 2 , Cl + Cl - Cl 2 , 0 + C (Elektrode) - CO 


Versuch 

Passivierung 



ver- konzen¬ 

dünnte trierte 
Schwefelsäure 


Eisen löst sich 
nur in verdünnter 
Schwefelsäure 


Die wichtigsten Anwendungsbereiche der Elektrolyse in 

der Technik sind: 


Metallurgie: zur Gewinnung und Reinigung von Metallen (Nat¬ 
rium, Aluminium, Kupfer u.a.); 

Grundstoffindustrie: Herstellung von Nichtmetallen und 
Verbindungen (Wasserstoff, Chlor, Natriumhydroxid u.a.); 
Galvanotechnik: zur Erzeugung fest haftender Überzüge (Gal- 
vanostegie) zum Korrosionsschutz (Verkupfern, Verchromen, 
Vergolden, Eloxieren...); zur Herstellung naturgetreuer 
Abdrücke feinster Muster (Herstellung von Schallplatten). 


Beispiele technischer Elektrolysen 


Schema der 
Kupfer¬ 
elektrolyse 


Die Elektrolyse des Wassers ist die Umkehrung der Reaktion 
in der Knallgasbrennstoffzelle (vgl. 2.4.3). Die Zersetzungs¬ 
spannung ist wegen der Überspannung von Wasserstoff und 
Sauerstoff über 1,8 V. Die berechnete Zersetzungsspannung ist 
ca. 1,2 V. Elektrolyse wird zur Herstellung von reinstem Wasser¬ 
stoff verwendet. Elektrolytisch hergestellter Wasserstoff ist 
sehr teuer. 

Kupferelektrolyse 

Sie dient zur Reinigung von Rohkupfer. Verunreinigungen des 
Kupfers beeinträchtigen seine elektrische Leitfähigkeit und 
seine chemischen Eigenschaften. Daher wird das Kupfer elekt¬ 
rolytisch gereinigt. Weil anodisch Kupfer aufgelöst und kato¬ 
disch wieder abgeschieden wird, bleibt die Konzentration des 
Elektrolyten konstant, die Zersetzungsspannung ist null. Eine 
Spannung von etwa 0,4 V hält den Stromfluss aufrecht. Verun¬ 
reinigungen, die edler als Kupfer sind (z.B. Silber, Gold...) 
gehen nicht in Lösung, sie fallen als Anodenschlamm zu Boden. 
Der Anodenschlamm wird zur Edelmetallgewinnung verwen- 


Anode Katode 
Oxidation Reduktion 



Roh 

kupfer 


Rein¬ 

kupfer 


verdünnte 

Schwefel¬ 

säure 


Anoden¬ 

schlamm 
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det. Verunreinigungen, die weniger edel als Kupfer sind (Zink, 
Eisen...), gehen in Lösung. Die Spannung reicht zu ihrer 
Abscheidung an der Katode nicht aus, sie bleiben in der Elektro¬ 
lytlösung. 

Die Elektrodenreaktionen sind: 

Katode: Cu 2+ + 2e“ -► Cu 
Anode: Cu -► Cu 2+ + 2 e" 


Schema der 
Schmelzfluss¬ 
elektrolyse 


Cl 2 (Gas) Na (flüssig) 


II 

0 J 



* 1 

| Na( 

1 

II + CaCI 2 

©T T c 


Schmelzflusselektrolyse von Kochsalz 

Natrium wird wie alle sehr unedlen Metalle durch Schmelzfluss¬ 
elektrolyse (Downs-Verfahren) gewonnen. Kochsalz hat einen 
hohen Schmelzpunkt: 801 °C. Um ihn herabzusetzen, gibt man 
meist Calciumchlorid zu (Schmelzpunkt der Mischung ca. 
600°C). 

Die Elektrodenreaktionen sind: 

Katode: 2 Na + + 2 e" -► 2 Na 
Anode: 2 CL -> Cl 2 + 2e~ 

2 NaCl -> 2 Na + Cl 2 

Chlor und flüssiges Natrium steigen in der Kochsalzschmelze 
auf, sie werden getrennt über den Elektroden aufgefangen. 


Zur Herstellung von 1 kg Natrium benötigt man 11 kWh. Die Zel¬ 
lenspannung ist 6-7 V. Die Weltproduktion an metallischem Nat¬ 
rium beträgt ca. 300 000 t/a. 


Schmelzflusselektrolyse von Tonerde 
(Aluminiumherstellung) 

Das Verfahren wurde 1886 gleichzeitig in Frankreich und in den 
USA entwickelt (vgl. 3.4.2 Technisch wichtige Metalle, Alumi¬ 
nium). Kryolith (Na 3 AlF 6 ) erniedrigt den Schmelzpunkt von Ton¬ 
erde (A1 2 0 3 ) von 2 000 °C auf 1 000 °C. Das Zelldiagramm ist: 


(+) Kohle | Na 3 AlF 6 , 10 bis 20% A1 2 0 3 | Al | Kohle (-) 


Folgende Elektrodenreaktionen laufen ab: 

Katode: Al 3+ + 3 e“ -» Al 
Anode: O 2 ' ->• l A 0 2 + 2 e" 

Die Gesamtreaktionsgleichung ist: 


A1 2 0 3 -> 2 Al + 1,5 0 2 (vgl. 3.4.2 Aluminium) 


Für die Herstellung von 1 kg Aluminium benötigt man rund 
15 kWh elektrische Energie. 
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Elektrochemische Vorgänge 


Die Betriebsspannung der Elektrolysezellen liegt zwischen 4 
und 5 V Gleichspannung, die Stromstärke zwischen 100000 
und 200000 A. 

Chloralkalielektrolyse 

Die Elektrolyse wässeriger Kochsalzlösungen ist von großer 
technischer Bedeutung für die Herstellung von Natronlauge 
(vgl. 3.5.3 Wichtige Basen). Das Zellendiagramm ist: 

(+) Elektrode | NaCl(H 2 0) | Elektrode (-) 

An den Elektroden laufen folgende Reaktionen ab: 

Katode: H 2 0 + e" - OH" + l A H 2 
Anode: C\~ -> l A Cl 2 + e" 

Die Gesamtreaktion ist: 

NaCl + H 2 0 -> l A H 2 + NaOH + l A Cl 2 

Elektrolysespannungen sind 3,5-4,5 V. 

Man wendet Ströme zwischen 30000 und 300000 A an, der 
Energieaufwand für die Erzeugung von 1 kg Chlor und gleich¬ 
zeitig stöchiometrischer Mengen Wasserstoff und Natriumhyd¬ 
roxid liegt bei 3,0 kWh. Es gibt drei technische Ausführungsfor¬ 
men der Chloralkalielektrolyse (vgl. 3.5.3 Natronlauge), wobei 
Chlor und Wasserstoff getrennt aufgefangen werden müssen, 
da sie eine explosive Mischung (Chlorknallgas) bilden. 


Berechnung elektrolytischer Vorgänge 

Die Substanzmengen, die bei einer Elektrolyse entstehen, wur¬ 
den erstmals von Michael Faraday bestimmt. Er stellte drei 
Gesetze über den Zusammenhang zwischen geflossener Elektri¬ 
zitätsmenge und abgeschiedener Substanzmenge auf (1834). 
Sie zeigen, dass die elektrische Ladung ebenso aus Teilchen 
(Elektronen) besteht, wie die Stoffe aus Teilchen (Atomen, 
Ionen, Molekülen) aufgebaut sind. Die Elektronen wurden aber 
erst 30 Jahre nach Faradays Tod entdeckt. 

Experimentell wurde festgestellt, dass für die Abscheidung von 
1 mol (= 107,88 g) Silber eine Elektrizitätsmenge von 96485 As 
(= Coulomb) gebraucht wird. Bei einer Stromstärke von 1 A 
würde die Elektrolyse 96485 s (gleich 1,1 Tage) dauern. Nach 
der Reaktionsgleichung 

Ag + + e" - Ag 

ist für jedes Silberion ein Elektron zur Abscheidung nötig. 
96485 As entsprechen also der Ladung von 1 mol Elektronen. 
Diese Ladungsmenge heißt Faraday-Konstante F. 


Versuch 

Chloralkall¬ 

elektrolyse 



NaCI-Lösung 

(+Phenolphtalein) 


Chlor oxidiert 
Farbstoffe 
(Entfärbung) 


Vorsicht, 

Gift! 


1 mol Elektronen 
hat eine Ladung 
von 96485 As. 

Diese Ladung 
heißt Faraday- 
Konstante F. 
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Reaktionstypen 


Versuch 
Elektrolyse 
von Blei nitrat 
lösung 


Bleielektroden 



ca. 5-10 V 


Abscheidung 
eines Blei¬ 
baumes in einer 
Petrischale (auf 
dem Overhead¬ 
projektor) 


Vorsicht! 

Lösliche 
Bleisalze als 
Sulfid fällen. 
In Behälter S 
zur Entsorgung 
sammeln. 


Zur Abscheidung eines zweiwertigen Ions (z. B. Cu 2+ ) braucht 
man zwei Elektronen und für 1 mol von Cu 2+ daher zweimal 
96485 As. 

Um 1 mol eines z-wertigen Ions abzuscheiden (oder aufzulö¬ 
sen), braucht man Q=z ■ F As, für n mol entsprechend Q= n-z-F. 

Daraus ergibt sich die Molzahl n 

Zur Berechnung der abgeschiedenen (oder aufgelösten) Masse 
m muss man die Molzahl mit der Molmasse multiplizieren: 

m = n ■ M 


Für die umgesetzte Masse m(x) eines beliebigen Stoffes x mit 
der Molmasse M(x) gilt also: 


Dabei ist / der während der Zeit t der Elektrolyse geflossene 
Strom und z ist die Ladungszahl des Ions. Diese Gleichung ist 
eine Zusammenfassung der Faradaygesetze, die aussagen, dass 
die durch Elektrolyse abgeschiedene Stoffmenge proportional 
dem „Äquivalenzgewicht“ M/z und der geflossenen Elektrizi¬ 
tätsmenge Q = I • t ist. 


Die tatsächlich bei der Elektrolyse abgeschiedene Masse m 
eines Stoffes entspricht nur dann dem berechneten Wert, wenn 
die Elektrolyse sehr langsam und ohne Nebenreaktionen ver¬ 
läuft. In der Praxis wird die Elektrolyse so schnell vorgenom¬ 
men, dass fast immer Nebenreaktionen ablaufen oder ein Teil 
der elektrischen Energie in Wärme umgewandelt wird. Die abge¬ 
schiedene Stoffmenge ist daher meist kleiner als die berech¬ 
nete. Man spricht von einer Stromausbeute <100%. Nur ein 
Anteil des Stromes I ■ rj (rj< 1) scheidet den gewünschten Stoff 
ab. 


Berechnungsbeispiele 

1. Wie viel g Silber werden bei einer Stromstärke / = 0,65 A 
(Stromausbeute 100%) in 35 min abgeschieden? 

108 ■ 0,65 -35-60 

m = - 5 - 

1 • 96 500 

Es werden 1,528 g Silber abgeschieden. 


2. Durch 96484 As werden 107,88 g Silber abgeschieden. Wie 
groß ist die Masse eines Silberatoms? 
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Elektrochemische Vorgänge 


Lösungsweg 

Dividiert man die Ladung eines Mols Elektronen durch die 
Ladung eines einzelnen Elektrons, dann erhält man die Avo- 
gadro-(Loschmidt-)Konstante 


96484 As/mol 
1,6022 • 10“ 19 As 


= 6,022 ■ 10 23 mol' 1 


Wenn 6,022-IO 23 Silberatome eine Masse von 107,88 g 
haben, so hat ein Silberatom die Masse: 


A(Ag) = 


107,88 g 

6,022 • 10 23 


= 1,79 ■ IO“ 22 


g 


3. Mit einem Elektrolyseapparat sollen aus Wasser 50 ml Was¬ 
serstoff hergestellt werden. Wie lange dauert die Zersetzung, 
wenn ein Strom von 0,8 A durch die Schwefelsäurelösung 
geschickt wird (Stromausbeute 100%)? 


Lösungsweg 

Das Molvolumen V M {H 2 ) von Wasserstoff ist 22,4 1. Das Volu¬ 
men V eines Gases verhält sich unter konstanten Druck- und 
Temperaturbedingungen zu seinem Molvolumen V M wie die 
Masse m zu seiner Molmasse M. Für 1 mol H 2 werden 2 mol H + 
entladen, daher z = 2. 

. m-F-z . mV ... . V • F ■ z 

t = - Einsetzen von — =— ergibt t = - 

M-7 M V M * V M -I 

Die Zersetzung dauert rund 540 s (9 min). 


2.4.5 Korrosion und Korrosionsschutz 

Unter Korrosion versteht man die von der Oberfläche ausgehen¬ 
de Veränderung eines Werkstoffes, der dabei unbeabsichtigt zer¬ 
stört wird. 

Hier sollen nur metallische Werkstoffe betrachtet werden. Es 
gibt auch Korrosion von nicht metallischen Werkstoffen, wie 
Beton, Glas, Keramik und Kunststoffen. Korrosionsschäden 
haben große wirtschaftliche Bedeutung. Man schätzt, dass jähr¬ 
lich etwa 4% des Bruttosozialproduktes (Wert der Summe aller 
produzierten Güter und erbrachten Dienstleistungen) durch 
Korrosion verloren gehen. Anschaulicher ist die Aussage, dass 
vom jährlich produzierten Stahl etwa 10% durch Korrosion zer¬ 
stört werden. Die Mechanismen der Korrosion und damit der 
grundsätzlichen Möglichkeiten des Korrosionsschutzes zu ken¬ 
nen, ist daher sehr wichtig. 
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Reaktionstypen 


Formen der 
Korrosion 

Seitenansicht 
im Schnitt 




gleichmäßige 

Flächenabtragung 



ungleichmäßige 

Flächenabtragung 



Lochkorrosion 


Risskorrosion 


Korrosion als 
Umkehrung 
der Verhüttung 


Eisenerz 

(Eisenoxid) 


Verhüttung 

Reduktion 

_ü_ 


Eisen 


chemische 

Korrosion 

Oxidation 

v 

Rost 

(Eisenoxid) 


Erscheinungsformen der Korrosion 

Ein sehr auffallendes Merkmal der Korrosion ist die Vielfalt ihrer 
Erscheinungsformen. 

Gleichförmige Korrosion, d.h. ein Abtrag der Oberfläche, 
der an allen Stellen mit gleicher Geschwindigkeit erfolgt, wirft 
geringe Probleme auf, wenn die Bauteile entsprechend dimen¬ 
sioniert sind. 

Lokale Korrosion läuft an bestimmten Stellen schneller ab. 
Sie ist wesentlich gefährlicher. Besonders schwer erkennbar ist 
die Risskorrosion, weil die Risse meistens erst nach einem Scha¬ 
densfall unter dem Mikroskop sichtbar werden. Diese Art der 
Korrosion tritt vor allem bei mechanisch stark beanspruchten 
Konstruktionsteilen auf. 

Zu den lokalen Korrosionen zählt man auch die Kontaktkorro- 
sion, die an der Berührungsstelle unterschiedlicher Werkstoffe 
auftritt, sowie die interkristalline Korrosion, bei der ent¬ 
lang der Korngrenzen (vgl. 3.4.1 Untersuchung von Metallen) 
der Kristallite eines Metalls haarfeine Risse entstehen, die 
äußerlich zunächst nicht erkennbar sind. 


Ursachen der Korrosion 

Bei Metallen besteht die Korrosion in einer oxidativen Zerstö¬ 
rung des Metallgitters. Die beiden wichtigsten Korrosionsursa¬ 
chen sind chemische und elektrochemische Vorgänge. 

Neben der rein chemischen und elektrochemischen Korrosion 
gibt es Fälle, bei denen auch physikalische Einwirkungen auf 
den Werkstoff zur Korrosion beitragen. Beispielsweise tritt bei 
starken mechanischen Spannungen, bei Schwingungen der 
Werkstücke, bei der Einwirkung von Streustrom oder schnell 
strömenden Medien vermehrt Korrosion auf. Auch Mikroorga¬ 
nismen können Korrosion hervorrufen. 

Chemische Korrosion 

Sie kann durch Gase (Sauerstoff, Wasserstoff, Rauchgase), durch 
Säuren, Laugen und aggressive Wässer hervorgerufen werden. 

Das bekannteste Beispiel ist die Rostbildung bei Eisen oder 
Stahl. Das Endprodukt des Röstens ist Eisen(III)-oxid. 

Der Gesamtprozess ist eine Umkehrung der Eisengewinnung. 

Weil das Eisenoxid eine andere Kristallstruktur hat als Eisen, 
haftet es nicht fest. Die Korrosion hört nicht auf. 

Anders verläuft der Vorgang beim Aluminium. Zunächst bildet 
sich auf dem Metall eine Oxidschicht. Sie haftet aber fest auf 


164 






















Elektrochemische Vorgänge 


dem Aluminium, weil sie eine ähnliche Kristallstruktur hat wie 
das Metall. Sie ist chemisch sehr widerstandsfähig. So wird das 
darunter liegende Metall geschützt, die Korrosion verläuft nicht 
weiter. 

Ein weiterer Fall von chemischer Korrosion ist die Ausbildung 
der Patina auf Kupfer, Kupfer färbt sich durch die Bildung ver¬ 
schiedener Kupferverbindungen grün. Die Patina schützt das 
darunter liegende Metall. 

In den meisten Fällen reagieren die aggressiven Stoffe (Gase 
oder Flüssigkeiten) nicht direkt mit den Metallen. Vor allem in 
Gegenwart von Wasser verläuft der Korrosionsvorgang in meh¬ 
reren Schrittten. Man kann einen Anodenprozess und einen 
Katodenprozess unterscheiden: 

Anodenprozess: Fe -» Fe 2+ + 2 e“ 

Katodenprozess: H 2 Q + X A 0 2 + 2 e~ -» 2 OH~ 

Gesamtreaktion: Fe + H 2 0 + l A 0 2 -> Fe(OH) 2 

Eisenionen diffundieren zur sauerstoffreichen Randzone und 
reagieren mit den dort gebildeten Hydroxidionen zu einem 
schwer löslichen Niederschlag. 





kein Rost 


Eisen rostet nur 
in Gegenwart 
von Wasser und 
Sauerstoff (lang¬ 
samer Vorgang) 


Eisen(II)-hydroxid wird durch den Sauerstoff weiter oxidiert, 
schließlich gibt Eisen(III)-hydroxid Wasser ab: 

2 Fe(OH) 2 + l Ä 0 2 + H 2 0 - 2 Fe(OH) 3 
2 Fe(OH) 3 Fe 2 0 3 • 3 H 2 0 


Rost ist ein Gemisch aus Eisenoxid und Eisenhydroxiden. Seine 
Entstehung in der beschriebenen Weise stellt einen Übergang 
von der chemischen zur elektrochemischen Korrosion dar. 
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Reaktionstypen 


Lokalelemente 

Beispiele 

typischer elektro¬ 
chemischer 
Korrosions¬ 
vorgänge. Das 
weniger edle 
Metall löst 
sich jeweils auf. 



Fe 


Zink schützt Eisen 
besser als Zinn 



Das weniger 
edle Aluminium 
korrodiert 



Interkristalline 
Korrosion: 
Zementit ist 
edler als Ferrit 


Elektrochemische Korrosion 

Sie beruht auf der Ausbildung galvanischer Elemente durch den 
Kontakt verschieden edler Metalle in Gegenwart eines Elektroly¬ 
ten, wobei Meerwasser ein besonders geeigneter Elektrolyt ist. 
Dabei ist die Größe der Metallstücke unwesentlich. Schutz¬ 
schichten aus einem unedlen Metall sind günstiger, da sie sich 
an Stelle des Werkstückes auflösen. Eine Schutzschicht, die 
edler als das Werkstück ist, wirkt nur dann, wenn sie unbeschä¬ 
digt ist. 

Kristallkörner einer Legierung können verschieden edel sein, 
wenn sie unterschiedliche Zusammensetzung haben. Es bilden 
sich „Lokalelemente“. Das weniger edle Korn bildet die 
Anode und löst sich auf. Der Mechanismus entspricht dem der 
galvanischen Elemente (vgl. 2.4.3 Primärelemente), wobei die 
Stellung der Metalle in der elektrochemischen Spannungsreihe 
entscheidend ist. 

Aluminiumlegierungen, unlegierter Stahl und niedrig legierter 
Stahl sind in dieser Reihenfolge zwischen Zink und Zinn einzu¬ 
ordnen, hoch legierter Stahl kann je nach Zusammensetzung 
unedler oder edler als Kupfer sein. Genaue Werte kann man für 
Legierungen nicht angeben, da die Elektrodenreaktionen von 
der Zusammensetzung und der Behandlung des Werkstückes 
(thermisch, mechanisch) abhängen. 

Ähnliche Vorgänge können auch an Schweißnähten und Lötstel¬ 
len ablaufen. Es fließen Korrosionsströme, d. h. Elektronen, vom 
unedlen zum edlen Metall und zum Ausgleich Ionen in der 
Lösung. Je kleiner die Anode, verglichen mit der Katode, ist, 
desto größer wird dort die Stromdichte und desto schneller löst 
sich die Anode (Lochfraß). Die an das edlere Metall abgegebenen 
Elektronen reagieren mit Wasser und Sauerstoff. 


Korrosionsschutz 

Die Korrosion tritt meist an der Phasengrenzfläche Metall/ 
Medium auf. Daher kann man Maßnahmen zum Korrosions¬ 
schutz in drei Gruppen einteilen: 

- Maßnahmen am Werkstoff 

- Maßnahmen am Medium 

- Maßnahmen an der Phasengrenzfläche 

Maßnahmen am Werkstoff bedeuten korrosionsbeständige 
Metalle auswählen, Kontaktkorrosion vermeiden u.a. 

Maßnahmen am Medium können der Entzug von Feuchtigkeit 
(Trockenmittel), die Zugabe von Korrosionshemmern oder die 
Entfernung von Sauerstoff oder Salzen aus dem Medium sein. 
Salze erhöhen die Leitfähigkeit des Elektrolyten und damit die 
Korrosionsströme. Deshalb ist die Korrosion im Meerwasser 
und bei Salzstreuung im Winter besonders stark. Am wichtig- 
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Elektrochemische Vorgänge 


sten sind die Maßnahmen an der Phasengrenzfläche, d. h. die 
Beschichtung des Materials mit einer beständigen Deckschicht. 


Beschichtungen (passiver Schutz) 


Grundsätzlich haften Beschichtungen am besten auf blanken 
Metallflächen. Sie kann man mechanisch (bürsten, schleifen, 
sandstrahlen...) oder chemisch (beizen, spülen und trocknen) 
hersteilen. Sogenannte Rostumwandler sind ungeeignet. Sie 
haben nur eine kurze kosmetische Wirkung. Folgende Beschich¬ 
tungen sind möglich: 

- metallische Überzüge 

- anorganische Überzüge 

- organische Überzüge 

Die meisten dieser Überzüge wirken passiv, d. h., sie schützen 
das Metall vor dem Kontakt mit dem Medium. Sind solche Über¬ 
züge beschädigt, werden sie unwirksam. Gewisse Metalle schüt¬ 
zen „aktiv“, d.h., sie machen das Werkstück zur Katode eines 
galvanischen Elementes, die nicht aufgelöst wird. 


Metallische Überzüge 

Thermische und mechanische Auftragung. Dicke Schich¬ 
ten können durch Aufwalzen oder Ansprengen aufgetragen 
werden. Man nennt das Verfahren, das bei chemischen Appara¬ 
ten angewendet wird, „Plattieren“. Dicke Schichten können auch 
aufgeschweißt werden. Sie schützen verlässlich und unbe¬ 
schränkt. Etwas dünnere Schichten (größer als 50 pm) werden 
durch Tauchen in flüssige Metalle aufgebracht (Feuerverzinken, 
Feuerverzinnen). Sie sind sehr stabil und schützen mehrere 
Jahre auch unter schwierigen Verhältnissen. Dünne Schichten 
können auch bei hohen Temperaturen aufgespritzt werden 
(Flammspritzen). Sie schützen nicht verlässlich. 

Elektrolytische Auftragung (Galvanostegie). Galvanische 
Überzüge können aus mehreren Schichten bestehen, die übli¬ 
cherweise dünner als 50 |jm sind. Sie werden auf entfettete und 
polierte Werkstücke als Katode aufgebracht. Die Anode besteht 
aus dem Überzugsmetall. Elektrolyt ist eine wässerige Lösung 
eines Salzes des Überzugsmetalles. Die Zusammensetzung 
wirkt sich auf die Eigenschaften des Überzuges stark aus. Die 
besten Ergebnisse können nur durch Versuche erreicht werden, 
wobei Temperatur, Badspannung und Stromdichte genau einge¬ 
stellt werden müssen. 

Anorganische Überzüge 

Thermische Auftragung. Die wichtigste Beschichtung ist 
Email, eine dünne, fest haftende Glasschicht (vgl. 3.5.6 Glas, 
Email). 


Galvanisch 

versilbern 



Komplexe führen 
zu langsamer 
Abscheidung und 
gut haftenden 
Überzügen 
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Galvanisieren 

»r > 

1 Schutz¬ 
schicht 
(aufge¬ 
tragen) 


Ober¬ 
fläche 
— des 
Werk¬ 
stücks 


Oxid¬ 

schicht 

(ein- 

_gebaut) 

Eloxieren 


Katodische 

Tauch¬ 

lackierung 


Lackpartikel 



Karosserie 


Karosserie ist 
Katode. 

Abscheidung der 
Lacktröpfchen 
bevorzugt an 
Kanten. 


Elektrolytische Auftragung. Fest haftende Oxidschichten 
kann man beim Aluminium durch das Eloxalverfahren (elekt¬ 
risch oxidiertes Aluminium) erzeugen, das Aluminium muss, 
wie bei der Galvanostegie beschrieben, entfettet werden. Dann 
wird es in einem Schwefelsäurebad als Anode geschaltet. Bei 17 
bis 20 V Badspannung entstehen Eloxalschichten von 5 bis 
30 pm Dicke. Sie haben Poren, die sich anschließend durch 
Heißwasserbehandlung bei 96 °C schließen. Die Schichten las¬ 
sen sich einfärben, sie haben eine große Härte und bessere Haft¬ 
fähigkeit als Galvanostegieschichten. 

Organische Überzüge 

Metalle können durch Aufkleben dicker Kunststoff- und Gum¬ 
mifolien sicher geschützt werden. 

Am häufigsten verwendet werden Lackschichten. Die Kompo¬ 
nenten der Lacke sind Bindemittel, Lösungsmittel, Pigmente, 
Füllstoffe und Zusatzmittel. Die Bindemittel bilden den Film. 
Bei den Bindemitteln gibt es Naturharze, trocknende Öle und 
Kunstharze. Die Kunstharze können „maßgeschneidert“ werden 
und haben daher die größte Bedeutung. 

Aus Gründen des Umweltschutzes versucht man heute organi¬ 
sche Lösungsmittel einzusparen. Wasserlösliche Lackbindemit¬ 
tel finden immer größere Verbreitung. Sie werden vor allem für 
die Elektrotauchlackierung von Autokarosserien eingesetzt. 
Erfinder dieses Verfahrens war der Grazer Herbert Hönel. 
Elektrisch geladene Harze scheiden sich an den Elektroden 
(Autokarosserie) als unlösliche Schichten ab, die besonders an 
Kanten stark werden, weil dort die Stromdichte größer ist. Abge¬ 
schieden wird vor allem katodisch, weil sich dabei das Eisen 
nicht auflöst. Die Lackschicht wird bei 150-200°C gehärtet. Das 
Verfahren hat sich weltweit durchgesetzt. 

Katodischer Korrosionsschutz (aktiver Schutz) 

Wie schon gezeigt wurde, bildet sich zwischen Zink und Eisen 
ein galvanisches Element, das die Auflösung des Eisens verhin¬ 
dert. Diese Erscheinung verwendet man vielfach zum Korrosi¬ 
onsschutz. Unedle Metalle (Zink, Magnesium) werden leitend 
mit einem Werkstück aus Eisen verbunden. Sie machen das 
Eisen zur Katode, die nicht angegriffen wird. Das unedlere 
Metall löst sich auf, es heißt daher Opferanode. Dieses Verfah¬ 
ren wird zum Schutz von Schiffsrümpfen, Warmwasserspei¬ 
chern und Kesseln eingesetzt und für die in der Erde verlegten 
Rohrleitungen verwendet. Bei Rohrleitungen wendet man häufi¬ 
ger Gleichspannungsquellen an, wobei das Eisenrohr als Katode 
angeschlossen ist und eine korrosionsbeständige Anode in den 
Boden eingelassen wird. 
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a) Die Opferanode 
löst sich auf 


b) Gleichspannungsquellen machen 
das Eisenrohr zur Katode 


Katodischer Korrosionsschutz 



2.4.6 Übungen 


1. Geben Sie Vorgänge an, bei denen chemische Energie in elektrische Energie 
umgewandelt wird. 

2. Was sagt die elektrochemische Spannungsreihe bezüglich der Löslichkeit von 
Metallen in Säuren aus? 

3. Was geschieht, wenn man 

a) einen Kupferstab in eine Zinksulfatlösung taucht? 

b) einen Zinkstab in eine Kupfersulfatlösung taucht? 

c) einen Kupferstab in eine Silbernitratlösung taucht? 

Schreiben Sie die entsprechenden Reaktionsgleichungen. 

4. Zeichnen Sie das lineare Schema für den Aufbau des Daniellelementes. In wel¬ 
che Richtung fließen die Elektronen, wenn man die beiden Elektroden durch 
einen Draht verbindet? Stellen Sie die Redoxreaktion bei Stromentnahme durch 
eine Gleichung dar. 

5. Beschreiben Sie mit Redoxreaktionen die Ladung und Entladung des Bleiakku¬ 
mulators. 

6. Was geschieht, wenn man bei der Elektrolyse von Kupfersulfatlösung die 
Stromrichtung umkehrt? 

7. Schreiben Sie die Anoden- und Katodenreaktion für die Schmelzelektrolyse von 
Magnesiumchlorid (Aluminiumoxid). 

8. Berechnen Sie die elektrische Elementarladung aus der Faraday-Konstante und 
der Avogadrozahl. 

9. Wie viel Kupfer wird abgeschieden, wenn durch eine Gu(ll)-salzlösung 20 min 
ein Strom von 1 A fließt (Stromausbeute 100%)? 

10. Welche Elektrizitätsmenge in As ist notwendig, um 2 g Silber durch Elektrolyse 
abzuscheiden (Stromausbeute 100%)? 

11. Schreiben Sie die Reaktionsgleichung für die Elektrolyse von verdünnter 
Schwefelsäure oder Natronlauge. Warum verwendet man nicht reines Wasser 
zur Elektrolyse? 
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12. Warum entstehen bei der Stromleitung in verdünnter Natriumchloridlösung 
gleiche Raummengen Wasserstoff und Chlor? 

13. Erklären Sie, wie Eisen durch eine Schutzschicht aus Kupfer bzw. Zink gegen 
Korrosion geschützt wird. Welches der beiden Metalle ist als Schutzschicht 
sicherer? 

14. Warum löst sich Eisen nicht in konzentrierter Schwefelsäure, wohl aber in ver¬ 
dünnter? 

15. Warum wird in einer Autowerkstätte der Ladungszustand eines Bleiakkumula¬ 
tors mit einem Aräometer geprüft? Verwenden Sie zur Deutung Reaktionsglei¬ 
chungen. 

16. Welche Aussage über die zur Elektrolyse notwendige Spannung kann man der 
Spannungsreihe entnehmen? 

17. Diskutieren Sie anhand einer Reaktionsgleichung, wie sich das Potenzial einer 
Kupfer-Kupfersulfat-Halbzelle bei Erhöhung (Erniedrigung) der Kupfersulfat¬ 
konzentration ändert. 
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Anorganische Chemie 



Silicium kristallisiert: Die in einer flüssigen Schmelze wild tanzenden Atome erstarren 
bei langsamer Abkühlung durch Herausziehen zu einem höchst regelmäßigen, großen, 
spröden Siliciumkristall. Scheibchenweise zersägt, bildet er die Grundlage der Chips. 
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Vergangene Zeitalter der Menschheitsgeschichte werden häufig 
nach charakteristischen Werkstoffen jener Perioden benannt: 
Steinzeit, Bronzezeit, Eisenzeit. Die Werkstoffe stammen alle 
aus der anorganischen Chemie. Ihre Verwendung hängt eng mit 
Fortschritten in der Technologie zusammen. Unsere Zeit könnte 
man das Zeitalter der Kunststoffe oder das Zeitalter des Silici¬ 
ums nennen. Dabei dürften das Silicium und verwandte Halb¬ 
metalle als Grundlage der modernen Elektronik unser Leben 
und unsere Arbeit noch stärker beeinflussen als die neuen orga¬ 
nischen Werkstoffe. Daher soll das Kapitelbild die Entstehung 
eines Siliciumkristalls aus einer Schmelze darstellen. Die ent¬ 
sprechenden Technologien werden in diesem Kapitel (vgl. 3.3 
Nichtmetalle) beschrieben, ebenso die anorganischen Bestand¬ 
teile unserer Umwelt (in Luft und Wasser), die Metalle und tech¬ 
nisch wichtige Säuren, Basen und Salze. 


Die anorganische Chemie beschäftigt sich mit allen Elementen 
und deren Verbindungen mit Ausnahme der meisten Verbin¬ 
dungen des Elementes Kohlenstoff, die eine besondere Struktur 
aufweisen. 

Die anorganischen Verbindungen findet man vor allem in der 
Erdrinde (Erdkruste). 

Überraschend ist die unterschiedliche Verteilung der Elemente 
in verschiedenen Teilen des Universums, wie an drei Beispielen 
dargestellt wird: 


Häufigkeit der Elemente in verschiedenen Systemen 

System 

Elemente 

Weltall 

Wasserstoff und Helium bilden ca. 99% des Weltalls. 

Erdrinde 

Sauerstoff, Silicium, Aluminium und Wasserstoff 

bilden ca. 90% der Erdrinde. Dazu kommen ca. 9% aus Na, 
Ca, Fe, Mg, K, P, F. 

Menschlicher 

Körper 

Wasserstoff, Sauerstoff, Kohlenstoff, Stickstoff bil¬ 
den ca. 99% des Körpers. Dazu kommen ca. 1 % aus Ca, P, S, 
Na. 


Auffallend ist, dass nur wenige der etwa hundert natürlichen 
Elemente den Hauptteil der Materie ausmachen und viele uns 
wohlbekannte Elemente in dieser Liste nicht auftreten, weil sie 
nur in sehr geringer Menge Vorkommen. Die sehr unterschiedli¬ 
che Zusammensetzung ist auf die verschiedene Entstehung der 
untersuchten Materie zurückzuführen. 

Das Weltall. Nach der heute bevorzugten Theorie des „Ur¬ 
knalls“ begann unser Universum vor ca. 15 Milliarden Jahren. 
Die Welt bestand damals nur aus Wasserstoff. Gaswolken ver¬ 
dichteten sich zu Sternen. Wegen der Gravitation begannen 
Fusionsreaktionen. Zunächst entstanden aus jeweils vier Was¬ 
serstoffatomen Heliumatome. Daher sind diese beiden Ele- 
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mente im Universum vorherrschend. Helium kann mit Wasser¬ 
stoff zu Lithium verschmelzen und Lithium mit Wasserstoff zu 
Beryllium. Drei Heliumkerne vereinigen sich zu einem Kohlen¬ 
stoffkern. Kohlenstoff verschmilzt mit Helium zu Sauerstoff. 
Aus Kohlenstoff entsteht durch Fusion entweder Neon oder 
Magnesium, aus Sauerstoff entweder Silicium oder Schwefel. 
Der Aufbau schwererer Elemente durch Fusion leichterer Ele¬ 
mente endet beim Eisen, das den stabilsten Kern besitzt. Die Bil¬ 
dung noch schwererer Elemente erfolgte vermutlich durch Ein¬ 
bau von Neutronen in den Kern. 

Die Erde wuchs aus Staub, Felsbrocken und Trümmern zusam¬ 
men, die unter dem Einfluss der Gravitation schmolzen. Die 
Gravitation reichte nicht aus, um alle gasförmigen Elemente 
zurückzuhalten. Darum ist die Erde arm an Edelgasen. Reaktive 
Gase, wie Sauerstoff und Wasserstoff, wurden in Form von Ver¬ 
bindungen festgehalten. Sauerstoff findet sich in den Silicaten, 
Oxiden, Carbonaten und Phosphaten der Erdrinde. Der reakti¬ 
onsträge Stickstoff bildete keine Verbindungen und ging zum 
Teil verloren. Der Rest ist in der Atmosphäre enthalten. Wasser¬ 
stoff findet sich in der Wasserhülle der Erde. Im Wasser entstan¬ 
den lebende Organismen. 

Der menschliche Körper besteht zu etwa 60 Prozent aus 
Wasser, in dem vor allem Kohlenstoffverbindungen gelöst sind. 
Auch Stickstoffverbindungen bilden einen wesentlichen Teil 
lebender Organismen (vgl. 4.5 Biochemie). 
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3.1 Luft 

3.1.1 Reine Luft 

Die Luft umgibt die Erde in Form einer Gashülle, die von der 
Erdanziehungskraft festgehalten wird. Sie hat in der Nähe der 
Erdoberfläche eine Dichte von 1,29 g/1. Die Dichte nimmt nach 
oben hin ab, die Luft wird dünner. Spuren von Gasen hat man in 
500 km Höhe nachgewiesen. 

Der mittlere Druck der Luftmassen auf die Erdoberfläche ist: 

Normdruck p 0 = 1,013 bar (1 013 hPa, 10,13 N/cm 2 ) 

Laufende Untersuchungen der Luft ergeben, dass die Zusam¬ 
mensetzung der Luft überall nahezu gleich bleibend ist: 


Sauerstoff 20,95 Vol.-% Edelgase 0,94 Vol-% 

Stickstoff 78,08 Vol.-% Kohlendioxid 0,03 Vol.-% 


Kreisläufe in der Luft 


Die Luftzusammensetzung ist deshalb nahezu konstant, weil 
einerseits Sauerstoff zur Verbrennung gebraucht wird und 
andererseits das dabei gebildete Kohlendioxid von den Pflan¬ 
zen zur Fotosynthese benötigt wird. Auch der Stickstoff unter¬ 
liegt einem Kreislauf. 

Wichtige Teile des Sauerstoff- und Stickstoffkreislaufes: 


Sauerstoff 



Verbrennung 
liefert Energie 




Fotosynthese 

erfordert 

Sonnenenergie 



Kohlendioxid 


Stickstoff 



Knöllchen- Verwesung 
bakterien Fäulnis 



Eiweiß 


Auf beschränktem Raume kann sich die Luftzusammensetzung 
ändern und dann gefährliche Wirkungen auf Menschen, Tiere 
und Pflanzen ausüben: 

- Mangel an Sauerstoff in geschlossenen Räumen und in gro¬ 
ßen Höhen. 

- Erhöhte Konzentration von Kohlendioxid in Gärkellern. 

- Bei unvollkommener Verbrennung entsteht das hochgiftige 
Gas Kohlenmonoxid, das sich z.B. beim Laufenlassen von 
Motoren in geschlossenen Garagen anreichert. 
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Luftfeuchtigkeit (Luftfeuchte) 


Luft 


Luft enthält mehr oder weniger unsichtbaren Wasserdampf. 
Wird ein abgemessenes Luftvolumen über ein Trockenmittel 
geleitet, so nimmt es den Wasserdampf auf. Aus seiner Massen¬ 
zunahme erhält man die absolute Luftfeuchtigkeit. 

Die absolute Luftfeuchtigkeit gibt den tatsächlichen Wasser¬ 
dampfgehalt der Luft in g/m 3 Luft an. 

Luft ist aber im Allgemeinen nicht mit Wasserdampf gesättigt, 
die Sättigungskonzentration (maximale Wasserdampfkon¬ 
zentration pro m 3 Luft) steigt mit Zunahme der Temperatur. 


Teilt man die gemessene absolute Luftfeuchtigkeit durch die 
Sättigungskonzentration bei der vorliegenden Temperatur, so 
ergibt sich die relative Luftfeuchtigkeit. Sie ist temperatur¬ 
abhängig und wird meist in Prozenten angegeben: 


Lufttemperatur 

Sättigungskonzentration bei 20°C 
gemessene absolute Luftfeuchtigkeit 
errechnete relative Luftfeuchtigkeit 


20°C 

17,22 g/m 3 
10,70 g/m 3 
62,1% 


Die relative Luftfeuchtigkeit gibt den Wasserdampfgehalt 
der Luft in Prozenten der Sättigungskonzentration an. 


Temp. 

°C 

Sättigung 

g/m 3 

-10 

2,36 

0 

4,82 

10 

9,41 

20 

17,22 

30 

30,40 

40 

55,34 

60 

149,4 

80 

351,1 

100 

760 


Da die Sättigungskonzentration bei tieferer Temperatur gerin¬ 
ger ist, wird ungesättigte Luft bei Abkühlung mit Wasserdampf 
gesättigt und bei weiterer Abkühlung scheidet sich Wasser aus. 
Die Wolken- und Nebelbildung der Kondensstreifen bei den 
Auspuffgasen eines Flugzeuges weisen auf die Ausscheidung 
hin. Besonders bei den Kühltürmen großer Kraftwerke wird die 
Sättigungsgrenze schnell erreicht. Dies kann die Ursache für 
dauernde Nebelbildung sein. 


Die Luftfeuchtigkeit ist nicht nur für das Wohlbefinden und die 
Arbeitskraft der Menschen entscheidend, sondern auch bedeut¬ 
sam für die Korrosion der Metalle, für die Lagerung empfindli¬ 
cher Stoffe, bei Trocknungsvorgängen von Holz, Kunststoffen, 
bei Beton und Mauerwerk. 

Klimaanlagen regeln Temperatur und Luftfeuchtigkeit. 


Kondensstreifen 
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Flüssige Luft 

Luft lässt sich durch wiederholtes Verdichten und Entspannen 
auf ungefähr -200°C abkühlen, so dass sie flüssig wird (vgl. 
1.2.1 Joule-Thomson-Effekt). Es bildet sich eine blassblaue Flüs¬ 
sigkeit, die zur Erzeugung und Erhaltung tiefer Temperaturen 
benutzt wird. 



Schema des Linde-Verfahrens - Luftverflüssigung 
und fraktionierte Destillation 


Versuch 

Flüssiger 
Stickstoff ist ein 
wichtiges techni¬ 
sches Kühlmittel. 
Mit ihm kann 
Sauerstoff aus 
der Luft kon¬ 
densiert werden. 


Da der flüssige Stickstoff bei -196 °C, der flüssige Sauerstoff bei 
-183°C siedet, ist es möglich, Stickstoffund Sauerstoff der Luft 
voneinander zu trennen. Durch eine solche fraktionierte Destil¬ 
lation der flüssigen Luft und nachfolgende Kondensation wer¬ 
den technisch reiner Sauerstoff, Stickstoff und Edelgase, vor 
allem Argon, gewonnen (Linde-Verfahren). 


N 2 verdampft 



i^r- flüssiger 

Sauerstoff 
(Nachweis mit 
glühender Zigarette 
-* sie brennt hellauf) 


Vorsicht! 

Schutzbrille, 

Handschuhe 
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3.1.2 Luftverschmutzung 

Die Luft kann feste, flüssige und gasförmige Stoffe aufnehmen. 
In jüngster Zeit hat die allgemeine Luftverschmutzung ein 
solches Maß erreicht, dass umfangreiche Messanlagen zur Über¬ 
wachung der Reinhaltung der Luft eingesetzt werden müssen 
und dass Vorschriften erlassen werden, die Luftverschmutzung 
zu verhindern (vgl. 5.2.2 Ökosystem Luft). 

Eine Hauptquelle der Luftverschmutzung bilden die Verbren¬ 
nungsprodukte aus Wohnungsheizungen, Kraftwerken und 
Fahrzeugen. Sie liefern: 

- feste Stoffe, wie Ruß und Staub, meist in so feiner Form, 
dass sie sich nur schwer absetzen, 

- flüssige Stoffe, wie feinste unverbrannte Öltropfen, die 
einen schmierigen Film geben, 

- gasförmige Stoffe, die außer Kohlendioxid auch Kohlen¬ 
monoxid, Schwefeldioxid (bildet schweflige Säure), Sticko¬ 
xide (bilden Salpetersäure) enthalten. 

Bei ungünstiger Wetterlage kann der Smogalarm notwendig wer¬ 
den, das Fahren von Autos und das Arbeiten bestimmter Fabri¬ 
ken kann verboten werden. Diese Stoffe und Vorgänge sind in 
letzter Zeit so wichtig geworden, dass eine neu geschaffene Wis¬ 
senschaft, die Ökologie, die Probleme untersucht und Lösungs¬ 
möglichkeiten aufzeigt. 

Ökologie ist die Wissenschaft von den Wechselbeziehungen 
zwischen Lebewesen und allen Bedingungen der Umwelt. 



3.1.3 Übungen 


1. Wie groß sind Druck und Dichte der Luft unter Normalbedingungen? 

2. Wie ist die durchschnittliche Zusammensetzung der Luft? 

3. Warum ist die Zusammensetzung der Luft nahezu konstant? 

4. Welche Kreisläufe gehen in der Natur vor sich? 

5. Was versteht man unter absoluter und relativer Luftfeuchtigkeit, welche 
Bedeutung hat sie? 

6. Was ist flüssige Luft? 

7. Welche Stoffe rufen Luftverschmutzung hervor? Wie kann sie vermieden wer¬ 
den? 
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3.2 Wasser 


Wasser ist die auf der Erde am meisten verbreitete chemische 
Verbindung. 


Meerwasser: 1348 Mio km 3 

__A_ 


Wassermenge 
y der Erde: 

1384 Mio km 3 


Süßwasser: 36 Mio km 3 
- 


davon 

i 



in der 
Atmo¬ 
sphäre 





Flüsse 

und 

Seen 


az 


Grund¬ 

wasser 

Boden¬ 

feuchte 


Polareis 

Meereis 

Gletscher 


Wasser - Voraussetzung des Lebens 


Nur 0,27% des Wasservorrats der Erde stehen als Trinkwasser 
zur Verfügung. 

Die Struktur und daraus ableitbare Eigenschaften des Wasser¬ 
moleküls (vgl. 1.6.2 Polare Atombindung, 1.7 Löslichkeit, 
Lösungsvorgang, 2.2.3 Ionenprodukt des Wassers): 

- Das Wassermolekül ist das wichtigste Dipolmolekül. 

- Wassermoleküle werden in Salzkristalle eingelagert (Kristall¬ 
wasser). 

- Wasser ist ein gutes Lösungsmittel für polare Stoffe. 

- Wassermoleküle lagern sich orientiert an Ionen an (Hydrat¬ 
hülle). 

- Wasser bildet Wasserstoffbrücken aus. 

- Wasser ist wenig dissoziiert. Es ist ein Ampholyt. 


178 
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3.2 .7 Physikalische Eigenschaften des Wassers 

Sie sind ebenso lebenswichtig wie die chemischen Eigenschaf¬ 
ten: 

Wasser ist ein guter Wärmespeicher. 

Wasser hat eine sehr große spezifische Wärmekapazität - man 
braucht zu seiner Erwärmung eine große Wärmemenge. 


Spezifische Wärmekapazitäten in J/g ■ K 

Wasser 4,19 Eis 2,0 Wasserdampf 1,9 

Alkohol 2,43 Silber 0,23 Luft 1,0 


Das Wasser kühlt sich langsamer ab als andere Stoffe. Wasser 
kann daher als Wärmespeicher oder Energiespeicher verwendet 
werden. Große Wassermassen üben eine ausgleichende Wirkung 
auf das Klima aus. Wasser hat eine große Verdampfungswärme 
und wird daher zur Kühlung verwendet (Schweiß, Kühltürme 
von Kraftwerken). 


Verhalten des Wassers beim Ab kühlen 

Bei Abkühlung zieht sich das Wasser zunächst zusammen. Ab 
+4°C dehnt sich das Wasser etwas aus. Bei 0°C dehnt sich das 
Wasser unter Bildung von Eiskristallen erheblich aus. Wird Eis 
unter 0°C abgekühlt, zieht es sich zusammen. 


1: Gitterstruktur von Eis 
2: ungeordnete 
Struktur des Wassers 


Ausdehnung 



Volumenabnahme beim Schmel 
zen (vereinfachtes Diagramm) 


kXl 

b - ^ 


Während andere Flüssigkeiten beim Abkühlen ein kleineres 
Volumen einnehmen, weil ihre Teilchen infolge ihrer geringeren 
Bewegung näher aneinander rücken, geschieht das bei Wasser 
nur bis +4°C. Dann bilden sich durch Wasserstoffbrückenbin- 
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Schneekristall 



Meer 


90 % dies Eisbergs 
sind unter Wasser 
(daher: das Un¬ 
glück der Titanic) 


Gewässer im 
Winter 

Eisbildung an 
der Oberfläche - 


Temperatur¬ 
gradient im 
Wasser 



düngen geordnete Aggregate, die mehr Raum beanspruchen. 
Man nennt diese Abweichung vom üblichen Verhalten Anoma¬ 
lie. 

Anomalie des Wassers: Wasser hat bei +4° C seine größte Dichte. 

Bei der Temperatur 0°C, dem Gefrierpunkt, wird Wasser fest, es 
gefriert. Dabei entsteht durch die orientierten Wasserstoff¬ 
brücken ein Kristallgitter, in dem jedes Wassermolekül tetrae- 
drisch von vier anderen Wassermolekülen umgeben ist. Das 
Kristallgitter enthält größere Hohlräume als flüssiges Wasser. 
Diese Kristallstruktur kann aus Röntgenbeugungsaufnahmen 
berechnet werden. 

Wasser dehnt sich beim Gefrierpunkt um rund 10% seines Volu¬ 
mens aus. 

Deshalb schwimmt Eis auf Wasser. Natürliche Gewässer frieren 
daher von oben nach unten zu. Die Eisschicht als kompakter, 
schlechter Wärmeleiter verlangsamt den Vorgang. Gewässer 
frieren daher selten bis zum Grund durch, weshalb Wassertiere 
überleben können. Das Wasser mit einer Temperatur von +4°C 
hat die größte Dichte und sammelt sich am Grunde von Teichen 
und Seen. Im Frühling ist das Eis an der Oberfläche direkt der 
Sonne ausgesetzt und schmilzt daher schneller, als wenn es am 
Grunde der Seen liegen würde. 


3 . 2.2 Wasser in der Natur 

Über 70 Prozent der Erdoberfläche sind von Wasser bedeckt. 
Der Kreislauf des Wassers kann durch das Schaubild veran¬ 
schaulicht werden. 

Das in der Natur vorkommende Wasser ist nicht rein. Man kann 
unterscheiden: 

Regenwasser enthält gelöste Luft. Sauerstoff ist leichter lös¬ 
lich als Stickstoff, so dass sich im luftgesättigten Wasser das 
Verhältnis, verglichen zur Luft, umkehrt: 0 2 :N 2 bis etwa 2:1. 
Kohlendioxid löst sich gut in Wasser. Bei Erwärmung des Was¬ 
sers nimmt die Löslichkeit der Gase ab und es scheiden sich 
Gasbläschen aus. Das Regenwasser kann auch Schwefeldioxid 
enthalten, dann wirkt es als schwefelige Säure sauer und ist eine 
aggressive Flüssigkeit. Dieser saure Regen führt zur Korrosion 
von Metallen, Zerstörung von Baustoffen und schädigt die Vege¬ 
tation. 

Grundwasser: Das Wasser unter der Erdoberfläche sammelt 
sich als stehendes Grundwasser in unterirdischen Becken oder 
fließt an undurchlässigen Schichten entlang. Dabei nimmt es 
mehr oder weniger lösliche Salze und andere Stoffe auf. Es 
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erreicht als Quellwasser die Erdoberfläche. Grundwasservor¬ 
kommen werden zur Wasserversorgung angebohrt. 

Oberflächenwasser ist das Wasser der Bäche, Flüsse und 
Seen. Es ist eine Mischung aus Grundwasser, Quellwasser und 
Regenwasser. 

Meerwasser enthält vor allem Natriumchlorid, daneben noch 
verschiedene andere Salze. Es ist zum Trinken nicht geeignet. 
Der Salzgehalt der großen Weltmeere ist annähernd konstant 
(ca. 3,5 + 0,2%, pH 8,0±0,2), kann aber bei kleineren Meeren 
stark variieren (Ostsee ca. 1%, Rotes Meer ca. 4%, Totes Meer 
ca. 30%). Der Hauptbestandteil ist Kochsalz (etwa 0,5 mol/1). 
Daneben kommen Sulfat, Magnesium, Calcium, Kalium und 
Hydrogencarbonat vor. 

Mineralwässer sind Quellwässer oder Grundwässer, die in 1 1 
Wasser mindestens 1 000 mg gelöste Mineralien oder mindes¬ 
tens 250 mg freies, gelöstes Kohlendioxid enthalten. Tafelquell¬ 
wasser enthält in 1 1 Wasser weniger als 1 000 mg gelöste Mine¬ 
ralien. Ein Mineralwasser mit mehr als 1 000 mg Kohlendioxid 
im Liter wird als „Säuerling“ bezeichnet. Mineralwässer müssen 
am Quellort in das für den Endverbraucher bestimmte Gefäß 
abgefüllt werden. Heilwasser ist ein Mineralwasser mit sicher 
nachgewiesener Heilwirkung. Es unterliegt der Arzneimittelver¬ 
ordnung. Die Zusammensetzung von Mineralwässern aus ver¬ 
schiedenen Quellen kann sehr unterschiedlich sein (Chlorid¬ 
wässer, Sulfatwässer, Hydrogencarbonatwässer). 


Analyse eines 

Tafelquellwassers 

Mineralwassers 

Ion 

mg/1 

mg/1 

Ammonium 

0,05 


Natrium 

10,15 

14,5 

Kalium 

1,74 

1,95 

Magnesium 

40,4 

74,1 

Calcium 

97,0 

162,7 

Fluorid 

0,5 


Chlorid 

15,6 

4,25 

Nitrat 

4,69 

0,63 

Sulfat 

151,0 

373,5 

Hydrogencarbonat 

304,8 

427,1 

m-Kieselsäure 

13,4 

24,4 

Gelöste feste Stoffe 

639,3 

1083,05 


Versuch 

Geben Sie zu 
100 ml Mineral¬ 
wasser etwas 
Mischindikator. 
Kochen Sie das 
Wasser. Der pH- 
Wert steigt, weil 
C0 2 ausgetrieben 
wird. 


Versuch 

Messen Sie die Ge¬ 
samthärte eines 
Mineralwassers. 
Vergleichen Sie 
den gefundenen 
Wert mit dem aus 
der angegebenen 
Konzentration von 
Ca 2+ und Mg 2+ be¬ 
rechneten 
Gesamthärte. 
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Trinkwasser muss den Anforderungen der Gesundheitsbehör¬ 
den entsprechen. 


Trinkwasser soll farblos und klar sein. Es soll gut schmecken und 
darf keine gesundheitsschädlichen Stoffe und keine Krankheits¬ 
keime enthalten (Önormen M 6246 Teil I, M 6250, M 6251). 

Weil Grundwasser nicht beliebig entnommen werden kann - 
Absenkung des Grundwasserspiegels hat schädliche Auswir¬ 
kungen auf den Pflanzenwuchs - muss auch Oberflächenwasser 
verwendet werden. Je nach Wassergüte müssen Grund- und 
Oberflächenwasser mehr oder weniger aufbereitet werden. 

Inhaltsstoffe in Grundwasser und Oberflächenwasser 


Versuch 

Prüfen Sie mit 
Teststäbchen oder 
Schnelltests mit 
Reagenzlösungen 
den Gehalt ver¬ 
schiedener Wäs¬ 
ser an Nitrat, 
Chlorid usw. 


Suspendierte und 
kolloide Stoffe 
(Schwebstoffe) 

Moleku 

Teilchendi 

Nichtelektrolyte 

lar gelöste St 
archmesser < 
Kationen 

offe 
: 10 9 m 

Anionen 

Tone, Sande, 

Silicate 

Humusstoffe 

Algen, Bakterien, 
Viren 

Kieselsäure 
(Si0 2 • nH 2 0) 

C0 2 , 0 2 , n 2 

Huminstoffe 

Na + , Mg 2+ , 
Ca 2+ , K + 

Fe 2+ , Mn 2+ 

HC0 3 -, C0 3 2 -, 

CF, NOy 

S0 4 2 -, HP0 4 2 - 


In Vertikal- oder Horizontalbrunnen wird Grundwasser an 
die Oberfläche gepumpt. Im Verdüsungsturm werden 
Eisen(II)-ionen, die den Geschmack beeinträchtigen, durch 
Belüften oxidiert, sie bilden schwer lösliches Eisen(III)-hydroxid. 
Mangan (falls vorhanden) wird als Mangan(IV)-hydroxid abge¬ 
schieden. Überschüssiges Kohlendioxid und (falls vorhanden) 
Schwefelwasserstoff entweichen beim Verdüsen. Sauerstoff 
bleibt im Wasser gelöst. Flockungsmittel bewirken die Zusam¬ 
menlagerung kolloider Metallhydroxide, die sich im Absetzbe¬ 
cken abscheiden. 


Schnellfilter aus Betonkammern, die 1,5 bis 2 m hoch mit 
Quarzkies gefüllt sind, filtrieren das Wasser. Das auf die frei lie¬ 
gende Kiesoberfläche geleitete Wasser sickert im Filter abwärts, 
wobei die ausgeflockten Eisen- und Manganverbindungen im 
Kies haften bleiben. Die Filter werden regelmäßig durch Einbla¬ 
sen von Pressluft und Wasser von unten gereinigt. 

Zur Entkeimung wird Trinkwasser mit Chlor oder Ozon ver¬ 
setzt (Önorm M 5878, M 5879), die als starke Oxidationsmittel 
Mikroorganismen abtöten. Für die Langzeitwirkung (z.B. bei 
Transportstrecken von einigen hundert Kilometern zwischen 
Wasserwerk und Verbraucher) muss Chlor verwendet werden, 
das unangenehm riecht und schmeckt. Bei sofortigem Ver¬ 
brauch des Wassers ist Ozon vorteilhaft, da es schnell zu Sauer¬ 
stoff zerfällt und daher weder Geruch noch Geschmack beein¬ 
trächtigt. Auch UV-Licht kann zur Entkeimung dienen (Önorm 
M 5873). 
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3.2.3 Wasserhärte und-enthärtung 

Destilliertes Wasser ist durch Destillation von anderen 
Bestandteilen gereinigtes Wasser. Heute wird es häufig durch 
deionisiertes (entsalztes) Wasser ersetzt, dem Fremdionen 
durch Ionenaustauscher entzogen worden sind (vgl. Wasserent¬ 
härtung). 

Mit Ausnahme des Regenwassers enthalten natürliche Wässer 
durch ihren Kontakt mit Erde und Gestein gelöste Feststoffe, 
sehr häufig Erdalkalisalze, z.B. Ca(HC0 3 ) 2 oder MgCl 2 . 

Die Gesamthärte des Wassers ist sein Gehalt an gelösten Calci¬ 
um- und Magnesiumsalzen. 

In reinem Wasser sind Calcium- und Magnesiumcarbonate 
schwer löslich. In Gegenwart von Kohlendioxid (im Regenwas¬ 
ser immer vorhanden) wandeln sie sich in die leichter löslichen 
Hydrogencarbonate um: 

CaC0 3 + H 2 0 + C0 2 ^ Ca(HC0 3 ) 2 

Die Reaktion läuft bei Temperaturen um 10°C, wie sie im Boden 
herrschen, zum Hydrogencarbonat. Kalk löst sich. Beim Erhit¬ 
zen über 60 °C läuft die Reaktion zum Carbonat. Kalk scheidet 
sich aus. Daher teilt man die Gesamthärte des Wassers auf: 


Carbonathärte 

Nichtcarbonathärte 

(vorübergehende oder 

(bleibende oder 

temporäre Härte) 

permanente Härte) 

verursacht vor allem durch: 

Ca(HC0 3 ) 2 ,Mg(HC0 3 ) 2 

CaS0 4 , CaCl 2 , Ca(N0 3 ) 2 

verschwindet beim Erhitzen 

überdauert das Erhitzen 


Die Wasserhärte wird in der Einheit mmol/l angegeben. 

Sehr verbreitet ist noch immer die Angabe in Grad deutscher 
Härte (°d oder °dH), wobei 1 °d einer gelösten Menge von 10 mg 
Calciumoxid oder 7,19 mg Magnesiumoxid im Liter Wasser ent¬ 
spricht. Die Umrechnung ist (Onorm M 6268): 

l°d = 0,178 mmol/l 
1 mmol/l = 5,61 °dH 


Das deutsche Waschmittelgesetz 1984 unterscheidet vier Härte¬ 
bereiche: 


sehr weiches Wasser 
weiches Wasser 
hartes Wasser 
sehr hartes Wasser 


Härtebereich I 
Härtebereich II 
Härtebereich III 
Härtebereich IV 


0 bis 7,3°dH 
7,3 bis 14,0°dH 
14,0 bis 21,0°dH 
über 21,0°dH 


0 bis 1,3 mmol/l 
1,3 bis 2,5 mmol/l 
2,5 bis 3,8 mmol/l 
über 3,8 mmol/l 


Die Einheit mmol/l hat sich bisher nicht durchgesetzt. 


Versuch 

1. Prüfen Sie mit 
Teststäbchen die 
ungefähre Härte 

verschiedener 

Wässer. 

2. Bestimmen Sie 
durch Schnelltests 

(vereinfachte 
Titration) die 
Gesamthärte bzw. 

die Carbonat¬ 
härte (1 Tropfen 
Reagenslösung 
entspricht 
jeweils l°dH). 

Härtestäbchen 
Beispiel: 
Härtebereich II 


UH 


ZI blaugrün 
■ rotviolett 


Versuch 

Geben Sie zu je 
100 ml Leitungs¬ 
wasser bzw. de¬ 
stilliertem Wasser 
in verschließbaren 
Flaschen etwas 
Seifenlösung. 
Schütteln Sie kräf¬ 
tig. Vergleichen 
Sie die Schaumbil¬ 
dung. 
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Versuch 

Bestimmen Sie die 
Härte eines Mine¬ 
ralwassers. Geben 
Sie in 50 ml Was¬ 
ser einen Esslöffel 
Mischbettaustau¬ 
scher. Rühren Sie 
einige Minuten 
und bestimmen 
Sie nochmals die 
Härte. 


Sehr genau lässt sich die Härte durch Titration (vgl. 2.2.6 Säure- 
Base-Titration) mit geeigneten Reagenslösungen (EDTA) bestim¬ 
men (Önorm M 6268). 

Beim Trinkwasser ist mäßige Wasserhärte günstig, da hartes 
Wasser besser als weiches schmeckt (siehe Mineralwässer). Was¬ 
ser mit einer Härte > 30°d ist als Trinkwasser unbrauchbar. 

Für andere Verwendungszwecke ist hartes Wasser ungünstig bis 
ungeeignet: 

- Die Waschwirkung von Seife wird geringer. 

- Wäsche wird durch Ablagerungen steif. 

- Geschirr wird durch Ablagerungen fleckig. 

- Heizstäbe überziehen sich mit Kesselstein (Mischung aus 
Carbonaten, Sulfaten und Silicaten), was die Heizwirkung 
mindert und zur Zerstörung führen kann. 

- Dampferzeuger und Dampfturbinen können durch Kessel¬ 
steinbildung schwer beschädigt werden. 


Verfahren der Wasserenthärtung 

Es gibt verschiedene Methoden, die sich durch ihre Kosten und 
Wirksamkeit unterscheiden: 


Verfahren 

Wirksamkeit, Anwendung, Kosten 

Erhitzen 

Wirkung gering: Abscheidung der Carbo¬ 
nathärte 

Destillieren 

Wirkung sehr gut, langsam, teuer, häufige 
Anwendung im Labor, auch zur Meerwas¬ 
serentsalzung 

Ausfällen 

Wirkung mittel bis gut, verbleibende 
Resthärte 0,3 bis 2°d, zur Enthärtung nur 
mehr selten angewendet, zur Entfernung 
von Schwermetallen und Anionen wichtig 

Ionenaustausch 

Wirkung sehr gut, schnell, häufige 
Anwendung, nur zur Entfernung kleiner 
Salzmengen - sonst zu teuer, verblei¬ 
bende Resthärte < 0,1 °d 

Umkehrosmose 

Wirkung sehr gut, kostengünstiger als 
andere gleich gute Verfahren, Anwen¬ 
dung zunehmend (vgl. 1.7.4 Osmose) 
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Zur Enthärtung durch Ausfällen wurde das Kalk-Soda-Verfah- 
ren gebraucht. Der gebrannte Kalk fällt Carbonate, Soda fällt 
Sulfate aus: 

Mg(HC0 3 ) 2 + 2 CaO - Mg(OH) 2 i + 2 CaC0 3 1 
CaS0 4 + Na 2 C0 3 -> CaC0 3 i + Na 2 S0 4 

Im großen Maßstab wird dieses Verfahren nicht mehr angewen¬ 
det. Sodazusatz zu Waschmitteln ist dagegen üblich. Wirksam 
wird auch die Härte des Waschwassers durch Polyphosphate 
verringert, die Calcium als löslichen Komplex binden (Önorm 
C 9015, C 9014). Phosphate führen vor allem in stehenden 
Gewässern zu einer Überdüngung des Wassers (vgl. 5.2.3 Eutro¬ 
phierung). 

Ionenaustauscher werden am häufigsten zur Enthärtung ver¬ 
wendet: Sie bestehen aus einem wasserunlöslichen Gerüst 
(natürliches Silicat oder Kunstharz) mit fest gebundenen positi¬ 
ven oder negativen Ladungen, die durch austauschbare „Gegen¬ 
ionen“ neutralisiert werden. 

Ein Kationenaustauscher kann z.B. die Härtebildner Calcium¬ 
oder Magnesiumionen gegen Natriumionen oder -protonen aus- 
tauschen. 

Ein Anionenaustauscher kann Hydrogencarbonat- oder Sulfatio¬ 
nen gegen Chlorid- oder Hydroxidionen austauschen. 

Sobald alle Gegenionen ausgetauscht sind, wird der Ionenaus¬ 
tauscher wirkungslos und muss regeneriert werden. Dazu wird 
er mit konzentrierter Kochsalzlösung behandelt (vgl. 2.1.4 Che¬ 
misches Gleichgewicht), wie es von Geschirrspülern bekannt 
ist. 

Die Umkehrosmose ist mit der Filtration vergleichbar. Durch 
eine halb durchlässige Membran (aus Celluloseacetat oder 
Polyamid) gehen Wassermoleküle hindurch, nicht aber gelöste 
Ionen. Allerdings muss man hohe Drücke (mindestens 30 bar) 
anwenden, um Wasser durch die Membran zu pressen. Der Vor¬ 
gang ist eine Umkehrung der Osmose (vgl. 1.7.6 Diffusion und 
Osmose). Das Verfahren wird neben Ionenaustauschern zur 
Meerwasserentsalzung immer häufiger angewendet. Sein Vor¬ 
teil ist, dass man dazu nur geringe Chemikalienmengen benö¬ 
tigt. 


Wirkungs¬ 
weise eines 
Kationen¬ 
austauschers 



Na + + Na + 
Ca(HC0 3 ) 2 



+ 


2 NaHC0 3 


Wirkungs¬ 
weise eines 
Anionen¬ 
austauschers 



er + cr 

2 NaHC0 3 



HC0 3 - + HCOf 
2 NaCI 
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3.2.4 Übungen 


1. Was bedeutet: Wasser ist ein Dipolmolekül? 

2. Was versteht man unter Kristallwasser? 

3. Erklären Sie die Hydratation. 

4. Warum weist Wasser einen hohen Siedepunkt auf? 

'S. Wieso ist Wasser ein guter Wärmespeicher? 

6. Warum schwimmt ein Eisberg? 

7. Warum kann in Felsspalten gefrierendes Wasser den Felsen sprengen? 

8. Welche zwei Kationen und welche zwei Anionen sind im Meerwasser in der 
höchsten Konzentration enthalten? 

9. Welche Wasserarten unterscheidet man? 

10. Was versteht man unter der Gesamthärte des Wassers? 

11. Berechnen Sie die Gesamthärte für das Tafelquellwasser und das Mineralwas¬ 
ser, deren Zusammensetzungen in 3.2.2 angegeben sind, in mmol/l und in °dH. 

12. Warum und wie enthärtet man Wasser? 

13. Schreiben Sie Reaktionsgleichungen für die Enthärtung mit Hilfe von Ionenaus¬ 
tauschern. 

14. Wie lautet die Gleichung für das Kalk-Kohlensäure-Gleichgewicht? Welche Tem¬ 
peraturabhängigkeit des Gleichgewichtes beobachtet man? 

15. Wie kann man Trinkwasser entkeimen? 

16. Diskutieren Sie die Bedeutung des Golfstromes für Skandinavien und die Funk¬ 
tion von Kühltürmen bei kalorischen Kraftwerken. 

17. Je weicher ein Trinkwasser ist, desto eher kann die Verwendung von Bleirohren 
zu Gesundheitsschäden führen. Diskutieren Sie diese Feststellung. 

18. Wie kann man die Zusammensetzung der Verbindung Wasser ermitteln? 

19. Vergleichen Sie den Chemikalienverbrauch bei der Enthärtung von Wasser 
durch Fällungsverfahren, Ionenaustauscher und Umkehrosmose. 

20. Diskutieren Sie die Löslichkeit von Kohlendioxid, Sauerstoff und Stickstoff in 
Wasser. Welchen Einfluss haben Druck und Temperatur auf die Löslichkeit? 
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3.3 Nichtmetalle 


Ungefähr 20 Elemente fasst man unter dem Namen „Nichtme¬ 
talle“ zusammen. Im Gegensatz zu den Metallen unterscheiden 
sie sich in vielen Eigenschaften sehr. Zu den Nichtmetallen 
gehören Wasserstoff, Kohlenstoff und Silicium, Phosphor und 
Stickstoff, Sauerstoff und Schwefel, die Halogene und die Edel¬ 
gase. 


3.3.1 Wasserstoff 

Im Weltall ist Wasserstoff das häufigste Element. Auf der Erde 
(die obersten 16 km Erdkruste einschließlich Wasser- und Luft¬ 
hülle) steht er mit etwa 0,9 Massenanteilen in Prozent erst an 
neunter Stelle der Häufigkeitstabelle der Elemente. Praktisch 
der gesamte vorkommende Wasserstoff ist chemisch mit ande¬ 
ren Elementen verbunden; nur verschwindend kleine Mengen 
kommen elementar, d. h. als Molekül, vor. Seine Verbindungen 
sind in den verschiedenen Schichten der Erde und der Luft ver¬ 
breitet: im Wasser und in fast allen organischen Verbindungen. 

Elementarer Wasserstoff ist ein farbloses, geruchloses und 
geschmackloses Gas, das bei -252,8°C flüssig wird und bei wei¬ 
terem Abkühlen bei -259,2 °C zu farblosen Kristallen erstarrt. 
Bei gewöhnlicher Temperatur ist Wasserstoff ein nahezu ideales 
Gas, das den physikalischen Gasgesetzen sehr genau folgt. 
Seine kritische Temperatur, oberhalb deren er nicht verflüssigt 
werden kann, beträgt -240 °C. Wasserstoff ist das leichteste Gas. 
Ein Liter wiegt bei 0°C und 1,013 bar 0,08988 g und ist damit 
14,4-mal leichter als Luft. 

Vorsicht bei der Arbeit mit Wasserstoff: Wasserstoff ist brenn¬ 
bar. Wasserstoff-Luft-Gemische (Knallgas) sind in einem weiten 
Bereich (4 bis 75% Wasserstoff) explosiv. 

Im Laboratorium kann man Wasserstoff im kippschen Appa¬ 
rat durch Reaktion von Salzsäure mit Zink oder durch Elektro¬ 
lyse von Säuren und Basen hersteilen. 

In der Technik stehen mehrere Verfahren zur Verfügung: 

Umsetzung von Wasserdampf mit Methan oder Kohlen¬ 
stoff 

Wasserdampf und Methan werden an Katalysatoren zur Reak¬ 
tion gebracht: 

H 2 0 + CH 4 CO + 3 H 2 +A H 

* 900°C 


Versuch 
Dichte des 
Wasserstoffs 



Zwei große 
Joghurtbecher 
werden aufgestellt 
hzw. aufgehängt. 

Einleiten von 
Wasserstoff hebt 
den Becher. 
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Versuch 
Knallgas durch 
Elektrolyse 


© 



Natron- Eisen- Seifen¬ 
lauge drähte lösung 
ca. 10% 


Wasserdampf wird über glühende Kohle geleitet: 

C + H 2 0 —* CO + H 2 +A H 

1200°C 

Ein Gemisch aus Wasserstoff und Kohlenmonoxid nennt man 
Synthese- oder Wassergas. Häufig ist es notwendig, das Kohlen¬ 
monoxid zu entfernen. Dazu wird es an Katalysatoren in Koh¬ 
lendioxid umgewandelt, das aus dem Gasgemisch ausgewa¬ 
schen werden kann: 

co + h 2 o co 2 + h 2 -ah 

Elektrolyse von Wasser, das durch Natriumhydroxid leitfä¬ 
hig gemacht wurde. Gleichzeitig wird dabei Sauerstoff gewon¬ 
nen: 


© 



Die erste Schaum¬ 
portion knallt nur 
schwach (warum?). 
Bei den folgenden 
Schaumportionen 
knallt es stark. 

Vorsicht: 

Schale vom 
Elektrolysegerät 
wegstellen. Mit 
Knallgas gefüllte 
Gefäße können 
explodieren. 


4 H 2 0 + 4 e" - 2 H 2 + 4 OH" 

4 OH~ -> 0 2 + 2 H 2 Q + 4 e~ 

2 H 2 0 - 2 H 2 + 0 2 

In den Handel kommt Wasserstoff in roten Stahlflaschen mit 
Linksgewinde, damit ein falsches Anschließen verhindert wird. 

Wasserstoff hat große Bedeutung in der Technik: 

- als Brennstoff 

Beim autogenen (selbsttätigen) Schweißen wird eine Tempe¬ 
ratur von 2 000°C erreicht (Knallgasgebläse). Eine besondere 
Konstruktion des Brenners verhütet die Gefahr einer Explo¬ 
sion. 

- als Reduktionsmittel 

- zur Erzeugung von Treibstoffen (vgl. 4.3 Erdgas, Erdöl, Kohle) 

- zur Härtung von Ölen 

Wasserstoff ist der zweite Partner bei der Ammoniaksynthese. 

Reaktionen mit elementarem Wasserstoff nennt man „Hydrie- 
rungs“reaktionen. Damit diese Reaktionen schneller ablaufen, 
ist oft ein Hydrierungskatalysator, z. B. Nickel oder Platin, nötig. 


3.3.2 Kohlenstoff und Silicium 

Die wichtigsten Elemente der vierten Hauptgruppe sind Kohlen¬ 
stoff und Silicium. Ihre Verbindungen sind wesentliche Stoffe 
der Erdrinde. 

Kohlenstoff - das Element der Lebewesen - organische Verbin¬ 
dungen 

Silicium - seine Verbindungen bilden die meisten Gesteine - 
anorganische Verbindungen 
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Kohlenstoff C 

Reiner Kohlenstoff kann in zwei Formen Vorkommen, als Dia¬ 
mant oder Grafit. Vor kurzem wurde eine dritte Form entdeckt 
und Fulleren getauft. 

Man nennt diese Formen eines Elementes allotrope Modifika¬ 
tionen. Sie sind auf die verschiedene Anordnung der Atome im 
Gitter oder Molekül zurückzuführen. 


Diamant 

Eigenschaften: farblos, stark lichtbrechend, sehr hart, elektri¬ 
scher Nichtleiter, in bestimmten Richtungen spaltbar, Dichte 
3,51 g/cm 3 . Die Masse wird in Karat angegeben (1 Kt = 0,2 g). 

Der Diamant bildet Kristalle, in denen jedes Atom durch tetrae- 
drisch gerichtete Atombindungen mit vier anderen Atomen ver¬ 
bunden ist. Die Härte ist daher sehr groß. Da infolge der Atom¬ 
bindungen keine frei beweglichen Ionen oder Elektronen vor¬ 
handen sind, leitet der Diamant den elektrischen Strom nicht. 



Modifikation 

Diamant 




Grafit 

Eigenschaften: grauschwarz, undurchsichtig, sehr weich, guter 
Elektrizitätsleiter, leicht spaltbar, fühlt sich fettig an, Dichte 
2,25 g/cm 3 . 



Modifikation 

Grafit 


Der Grafit besteht aus übereinander liegenden Netzen aus Koh¬ 
lenstoffatomen (Schichtgitter), von denen jedes Atom mit drei 
anderen Atomen verbunden ist, so dass sechseckige Ringe ent¬ 
stehen (hexagonale Struktur). Wie bei Benzen bilden die vierten 
Valenzelektronen oberhalb und unterhalb der Netzebenen 
pi-Elektronenwolken (vgl. 4.1.3 Sigma- und pi-Bindung, Doppel¬ 
bindung). Die pi-Elektronen sind nicht an einen bestimmten 
Platz im Gitter gebunden. Sie können leicht Energie aufnehmen 
und sich parallel zur Netzebene bewegen. Das ist die Ursache 
der schwarzen Farbe von Grafit und der guten elektrischen Leit¬ 
fähigkeit in Richtung der Schichten. Zwischen den Netzebenen 
entstehen lange, schwache Bindungen. Daher sind sie leicht ver¬ 
schiebbar, der Grafit ist weich und blättrig spaltbar. 

Fullerene sind käfigartige Moleküle, die 1990 vom deutschen 
Astronomen Wolfgang Krätschmer erstmals hergestellt wurden. 
Das wichtigste Molekül ist das C 60 (Buckminsterfulleren nach 
dem amerikanischen Architekten Buckminster Füller benannt), 
das die Form eines Fußballes besitzt und als das rundeste exis¬ 
tierende Molekül bezeichnet werden kann. Daneben gibt es ana¬ 
log gebaute hohlkugelförmige Moleküle mit bis zu 960 Kohlen¬ 
stoffatomen. Die Fullerene sind theoretisch reinerer Kohlen¬ 
stoff als Grafit und Diamant, bei denen die Ränder der Gitter¬ 
ebenen bzw. des Raumgitters mit Wasserstoffatomen besetzt 



Modifikation 
Buckminster¬ 
fulleren (C 60 ) 
(auch „Buckyball“ 
genannt) 
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sind. Dünne Schichten von Buckminsterfulleren sind gelb, eine 
Lösung in Benzen ist purpur gefärbt. Es bildet sich immer, wenn 
Kohlenstoffdampf bei hohen Temperaturen langsam konden¬ 
siert. Durch gezielte Verunreinigungen kann man aus dem Isola¬ 
tor C 60 Halbleiter, metallische Leiter und Supraleiter herstellen. 
Auch schlauchförmige Moleküle wurden beobachtet. Fasern aus 
zwei bis 50 konzentrischen „Bucky-Röhrchen“ übertreffen an 
Zugfestigkeit alle Fasern, die bisher bekannt sind. Damit könnte 
man Verbundwerkstoffe herstellen, die leichter und wesentlich 
fester als Stahl wären. 

Ruß ist feinkristalliner Grafit. Er entsteht leicht bei einer 
unvollkommenen Verbrennung kohlenstoffreicher Verbindun¬ 
gen. 

Kohle ist ein Gemisch verwickelt zusammengesetzter Verbin¬ 
dungen von Kohlenstoff mit Wasserstoff, Sauerstoff und eini¬ 
gen anderen Elementen und Verbindungen. 

Koks entsteht bei der Kohleentgasung; er kommt dem reinen 
Kohlenstoff am nächsten. 


Aktivkohle entsteht bei der Zersetzung bestimmter organi¬ 
scher Stoffe unter Luftabschluss bei Gegenwart von Wasser¬ 
dampf. Sie besitzt noch den Zellaufbau und daher eine sehr 
große innere Oberfläche: 1 g ungefähr 800 m 2 . 


Versuch 

Man erhitzt Coca- 
Cola oder Tinte 
mit Aktivkohle 
und filtriert. Das 
Filtrat ist farblos. 


Die große Oberfläche befähigt die Aktivkohle, andere Stoffe zu 
adsorbieren (vgl. 1.2.4 Adsorption). 

Aktivkohle wird zum Entfärben von Zuckerlösungen, in der 
Medizin und in chemischen Laboratorien gebraucht. Sie ist ein 
wesentlicher Bestandteil des Atemfilters in Gasmasken und 
katalysiert Gasreaktionen. 


Silicium Si 

Silicium kommt nicht als Element vor, man erhält es bei der 
Reduktion von Sand mit Koks oder Aluminium: 

Si0 2 + 2 C - 2 CO + Si oder 3 Si0 2 + 4 Al - 2 A1 2 0 3 + 3 Si 

Silicium ist in reinem Zustand dunkelgrau, glänzend, kristallin, 
spröde und leicht zu pulverisieren. Es wird vor allem als Legie¬ 
rungsstoff des Eisens, Aluminiums und Kupfers verwendet, fer¬ 
ner als Desoxidationsmittel bei der Stahlherstellung. 

Neu ist die Verwendung von Silicium in den Chips. Dazu ist 
reinstes Silicium erforderlich, das in sehr schwierigen und kost¬ 
spieligen Verfahren hergestellt werden muss. 
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lan) überführt und dieses nach sorgfältiger fraktionierter Destil¬ 
lation bei hoher Temperatur in Wasserstoffatmosphäre zer¬ 
setzt: 

SiX 4 + 2 H 2 Si + 4 HX 

Dieses reine Silicium wird dann durch „Zonenschmelzen“ in 
Reinstsilicium umgewandelt. Beim Zonenschmelzen wird ein 
Stab des zu reinigenden Festkörpers von einem Ende her in 
einer geeigneten Apparatur so erhitzt, dass nur eine schmale 
Zone über dem gesamten Querschnitt schmilzt. 

Diese „geschmolzene Scheibe“ lässt man langsam durch den 
festen Stab bis an das andere Ende wandern. Da Verunreinigun¬ 
gen in der Schmelze leichter löslich sind als im festen Stoff, rei¬ 
chern sie sich in der den Stab durchwandernden Schmelzzone 
an und sind dann an einem Stabende konzentriert. Dieses Ende 
wird abgeschnitten und verworfen. Der Vorgang kann nötigen¬ 
falls mehrfach wiederholt werden. 


3.3.3 Stickstoff und Phosphor 

Die wichtigsten Elemente der fünften Hauptgruppe sind Stick¬ 
stoff und Phosphor. 

Stickstoff N z 

Stickstoff kommt als Hauptbestandteil der Luft (78 Volumenan¬ 
teile in Prozent) in praktisch unerschöpflichen Mengen vor. Er 
ist ein färb- und geruchloses Gas (Siedepunkt -195,8°C, 
Schmelzpunkt -210°C), das bei Normaltemperatur ungewöhn¬ 
lich reaktionsträge ist. Stickstoff ist ein notwendiger Bestandteil 
aller lebenden Zellen. Nur wenige Mikroorganismen können ihn 
aus der Luft aufnehmen, die meisten benötigen die Zufuhr von 
Stickstoffverbindungen. 

Technisch reinen Stickstoff gewinnt man durch Destillation der 
flüssigen Luft oder durch Leiten von Luft über glühende Kohle, 
wodurch der Sauerstoff entfernt wird. 

Notwendig ist die Gewinnung von Stickstoff für 

- die Synthese von Ammoniak im Haber-Bosch-Verfahren (vgl. 
3.5.3 Wichtige Basen) 

- die Synthese der Salpetersäure und des Kalkstickstoffs (vgl. 
3.5.2 Wichtige Säuren) 

Weiter wird Stickstoff häufig als Schutzgas verwendet. 


Prinzip 
der Reinigung 
eines Fest¬ 
stoffes durch 
Zonen¬ 
schmelzen 

--- 

# • • verun- 
• *• reinigter 
• # * # Festkörper 



gereinigter 
V_^/ Festkörper 


Verunreinigungen 
(•) sammeln 
sich in der 
Schmelzzone 
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Versuch 


PhosphorP 



Wegen seiner großen Reaktionsfähigkeit kommt Phosphor nicht 
frei in der Natur vor, gebunden aber in größeren Mengen in eini¬ 
gen Gesteinen (Apatit, Phosphorit), in kleineren Mengen in fast 
allen Gesteinen und Erzen. Infolge der Verwitterung gelangen 
die Phosphate in den Boden, wo sie von den Pflanzen aufge¬ 
nommen werden. Phosphor ist ein notwendiger Bestandteil 
aller Pflanzen- und Tierzellen. 

Man gewinnt heute Phosphor durch Erhitzen von Phosphorit 
oder Knochenasche mit Sand und Kohle im elektrischen Ofen. 
Der abdestillierte Phosphor wird unter Wasser aufgefangen und 
in Stangen gegossen. Dieser Phosphor leuchtet im Dunkeln in 
Gegenwart von Sauerstoff. Man nennt die Erscheinung Chemo- 
lumineszenz (Lichterscheinung, durch chemische Vorgänge 
verursacht). 

Man kennt vom Phosphor drei allotrope Modifikationen: 


Modifikation 

“ g/c «-“SET 

Struktur 

Eigenschaften 

weiß 

1,82 50°C 

tetraedri- 
sche P 4 - 
Moleküle 

sehr giftig, 
leuchtet 
an der Luft 

rot 

2,35 435°C 

amorph 

ungiftig, 
leuchtet nicht 
an der Luft 

schwarz 

2,67 

Schicht¬ 

gitter 


Weißer 

Phosphor 

Ein tetraedisches 
Molekül 

P 4 



P4O10 


3.3.4 Sauerstoff und Schwefel 

Die wichtigsten Elemente der sechsten Hauptgruppe sind Sauer¬ 
stoff und Schwefel. 


Sauerstoff 0 2 

Sauerstoff ist mit rund 46 Massenanteilen in Prozent (als 
0 2 -MoIekül in der Atmosphäre, mit Wasserstoff verbunden im 
Wasser sowie in oxidischen Erzen und Mineralien gebunden) 
das häufigste Element der Erdkruste. Sauerstoffatome können 
miteinander zwei verschiedene Moleküle bilden: das „gewöhnli¬ 
che“ Sauerstoffmolekül, 0 2> und die sehr unbeständige Sauer¬ 
stoffmodifikation Ozon, 0 3 (Struktur siehe 1.6 Mesomerie). 

Der „gewöhnliche“ Sauerstoff ist ein farbloses, geruchloses und 
geschmackloses Gas, das bei -182,97°C zu einer hellblauen 
Flüssigkeit kondensiert und bei -218,4°C zu einem ebenfalls 
hellblauen Festkörper erstarrt. Seine kritische Temperatur ist 
-118,8°C. Die Dichte beträgt 1,429 g/dm 3 , somit ist Sauerstoff 
etwas schwerer als Luft. Er verbindet sich mit allen Elementen 
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Nichtmetalle 


(außer den Edelgasen). In den Handel kommt Sauerstoff in 
blauen Stahlflaschen. 

Im technischen Ausmaß gewinnt man Sauerstoff durch Elektro¬ 
lyse wässriger Lösungen, meist von verdünnter Natronlauge, 
ferner durch fraktionierte Destillation der flüssigen Luft (vgl. 
3.1.1 Linde-Verfahren). 

Da die Bindungsenergie verhältnismäßig hoch ist, verbindet 
sich Sauerstoff bei normaler Temperatur nur träge. Trotzdem 
sind die Gefahren zu beachten, die bei der Verwendung von 
technisch reinem Sauerstoff in Gegenwart brennbarer Stoffe 
auftreten. Wenn sich beim Brennschneiden und Schweißen 
durch unsachgemäßen Umgang mit Sauerstoff der Sauerstoffge¬ 
halt der Luft erhöht, kann schon bei Funkenflug oder Betätigen 
des Lichtschalters eine Explosion erfolgen. Es ist daher auch 
verboten, Armaturen, Absperrhähne, die mit Sauerstoff aus der 
Sauerstoffflasche in Berührung kommen, mit Fett zu schmieren. 


Ozon 0 3 

Ozon ist ein Gas, das bei -112,4°C zu einer blauen Flüssigkeit 
kondensiert und bei -193 °C zu schwarzblauen Kristallen 
erstarrt. Es ist eine energiereiche Verbindung und wandelt sich 
unter Energieabgabe leicht in 0 2 um: 2 0 3 -» 3 0 2 

Geringe Ozonmengen entstehen überall dort, wo durch Energie¬ 
zufuhr, z.B. durch Blitzschlag oder durch UV-Strahlen unter 
Höhensonnen, „atomarer“ Sauerstoff aus dem praktisch allge¬ 
genwärtigen 0 2 entsteht, der dann mit 0 2 zu 0 3 reagiert: 

0 2 —► 2 O O + 0 2 —► 0 3 

Seine Anwesenheit ist dabei bereits in sehr geringen Mengen 
durch seinen charakteristischen, sehr intensiven Geruch wahr¬ 
nehmbar. 

Unter dem Einfluss des ultravioletten Teiles des Sonnenlichtes 
entsteht auch in der Atmosphäre immer - in den untersten 
Schichten allerdings nur in äußerst geringen Mengen - Ozon, 
dessen Konzentration in rund 25 km Höhe ein Maximum 
erreicht (vgl. 5.2.2 Ozongürtel). 

Wegen seiner starken Reaktionsfähigkeit wird Ozon zur Desin¬ 
fektion von Luft, von Wasser, zur Sterilisation von Milch, zum 
Bleichen von Wachsen und Garnen benutzt. 
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Gitter des 
a-Schwefels 



„Kronenform” der 
S 8 -Ringe 


Versuch 


20°C 119°C 




(gummiartig) 


Schwefel S 

Schwefel kommt elementar in vulkanischen Gegenden vor, 
gebunden in sulfidischen Erzen und in Sulfaten: 

Kiese Pyrit (Eisenkies, Schwefelkies) FeS 2 , Kupferkies CuFeS 2 
Glanze Bleiglanz PbS, Kupferglanz Cu 2 S 
Blenden Zinkblende ZnS 

Sulfate Anhydrit CaS0 4 , Gipsstein CaSÖ 4 ■ 2H 2 0 

Schwefel fällt heute in großen Mengen bei der Entschwefelung 
von Erdöl (Claus-Prozess) an. Andere Gewinnungsmöglichkei¬ 
ten, wie z. B. das Ausschmelzen von elementarem Schwefel aus 
unterirdischen Lagerstätten (Frasch-Verfahren), verlieren des¬ 
halb allmählich an Bedeutung. 

Schwefel ist fest und spröde, gelb gefärbt, unlöslich in Wasser, 
ein elektrischer Nichtleiter. 

Im Gegensatz zu Sauerstoff zeigt Schwefel eine stark ausge¬ 
prägte Neigung, sich mit sich selbst zu unverzweigten Verbin¬ 
dungen der Zusammensetzung S x zu vereinigen, wobei x Werte 
von 2 bis 10 6 annimmt. Trotz der verwirrenden Vielzahl der 
möglichen Schwefelmodifikationen ist bei Raumtemperatur nur 
eine einzige Form, der a-Schwefel, beständig. In diese Form 
lagern sich alle möglichen Schwefelformen mehr oder weniger 
rasch um. Der a-Schwefel ist aus S 8 -Ringen aufgebaut. Diese 
S 8 -Ringe besitzen „Kronenform“. 

Bei rund 119°C schmilzt Schwefel zu einer klaren, hellgelben, 
dünnflüssigen Schmelze. Die Schmelze enthält bis 159°C im 
wesentlichen S 8 -Ringe. Zwischen 160°C und 200°C färbt sie 
sich rotbraun, wird undurchsichtig, zunehmend zähflüssig und 
schlagartig fest wie ein Harz. Bei 160°C werden nämlich die 
meisten Ringe thermisch gespalten und es entstehen Ketten, die 
bei etwa 200 °C Kettenlängen bis zu 10 6 S-Atome erreichen: 

xS 8 - S 8x 

Solche „Riesenmoleküle“ nennt man auch Makro- oder Polymer¬ 
moleküle. Bei weiterer Temperatursteigerung werden diese Ket¬ 
ten oberhalb von 250°C in kleinere Bruchstücke gespalten 
(gecrackt). Bei 400 °C ist die Schmelze wieder dünnflüssig und 
besteht beim Siedepunkt von 445 °C aus S 8 -Teilchen. Die außer¬ 
ordentlich komplizierten Verhältnisse in Schwefelschmelzen 
bedürfen zur endgültigen Klärung sicher noch vieler Untersu¬ 
chungen. Auch Schwefeldampf ist zwischen 400 und 800 °C ein 
kompliziertes, noch lange nicht aufgeklärtes Gleichgewichtsge¬ 
misch zwischen verschieden großen Schwefelringen. 
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Nichtmetalle 


Schwefel wird verwendet: 

- zur Herstellung von Schwefelsäure 

- zur Vulkanisation von Kautschuk 

- bei der Herstellung von Papier, Farben, Streichhölzern 

- zur Bekämpfung von Pflanzenschädlingen 

Da Schwefel in fast allen Brennstoffen vorhanden ist, entsteht 
bei ihrer Verbrennung Schwefeldioxid, das mit Wasser schwef¬ 
lige Säure und Schwefelsäure gibt: den sauren Regen. 


3.3.5 Halogene 

Die Elemente der siebenten Hauptgruppe, Fluor, Chlor, Brom, 
Iod und Astat, werden Halogene genannt. Mit Ausnahme des 
Astats kommen die Salze dieser Elemente häufig in der Natur, 
vor allem im Meerwasser, vor. Die Bezeichnung „Halogen“ 
stammt aus dem Griechischen und bedeutet „Salzbildner“. 



Fluor 

Chlor 

Brom 

Iod 

Farbe 

blassgelb 

grüngelb 

rotbraun 

violett 

Schmelzpunkt (°C) 

-220 

-101 

-7 

114 

Siedepunkt (°C) 

-187 

- 34 

59 

184 


Versuch 



Es gibt 

verschiedene Gas¬ 
entwickler nach 
diesem Prinzip 


Chlor ist wie auch alle anderen Halogene giftig, es reizt die 
Schleimhäute stark. Sein eigentümlich stechender Geruch 
macht schon auf Spuren aufmerksam. 

Chlor lässt sich leicht verflüssigen, es greift in trockenem 
Zustand Eisen nicht an, so dass es in Stahlflaschen und Stahlfäs¬ 
sern aufbewahrt werden kann. 

Chlor wird gebraucht: 

- zur Herstellung von Lösungsmitteln, z. B. Tetrachlormethan, 
CC1 4 

- zur Chlorierung organischer Verbindungen, z.B. Polyvinyl¬ 
chlorid 

- zum Entzinnen von Weißblech 

- zum Bleichen in der Textil- und Zellstofffabrikation 

- als Desinfektionsmittel, zum Chloren von Brauchwasser 
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Versuche 


Vorsicht, 
Chlor 
ist giftig! 

Organische Farb¬ 
stoffe (feuchtes 
Indikatorpapier, 
Tintenflecke, 
Blumen) werden 
in Chlor entfärbt. 
Trockenes Chlor 
wirkt nicht 



Sand 


Stahlwolle auf 
Draht befestigen, 
im Brenner er¬ 
hitzen und ins 
Chlor tauchen 
(heftige Reaktion) 





Chlor in 


verschließbares 
Gefäß leiten, 
Wasser zugeben 
-* Chlorwasser 
In Nal-Lösung 
oder NaBr-Lösung 
eintropfen 
-> Braunfärbung 
durch l 2 und Br 2 


3.3.6 Edelgase 

Die sechs Elemente der achten Hauptgruppe Helium, Neon, 
Argon, Krypton, Xenon und Radon heißen Edelgase. Früher 
wurde angenommen, sie könnten sich nicht mit anderen Ele¬ 
menten verbinden. Das ist aber nicht der Fall. Trotzdem neh¬ 
men diese Elemente eine Sonderstellung ein. Sie kommen als 
Elemente unter gewöhnlichen Bedingungen atomar vor, sie ver¬ 
einigen sich nicht mit sich selbst zu Edelgasmolekülen. Diese 
Tatsache lässt sich aus dem Bau ihrer Elektronenhülle verstehen 
(vgl. 1.6 Edelgaskonfiguration). Diese besondere Elektronenan¬ 
ordnung schließt eine Wechselwirkung mit gleichartigen Ato¬ 
men aus, die über schwache van der waalssche Kräfte hinaus¬ 
geht. Bei den Heliumatomen reichen diese Kräfte nicht einmal 
am absoluten Nullpunkt mehr aus, um die Atome in einem 
Atomgitter fest zusammenzuhalten. Helium ist das einzige 
bekannte Element, das allein durch Abkühlen nicht in den 
festen Aggregatzustand überführt werden kann. Es wird bei 
0,9 K erst unter einem Druck von rund 25 bar fest. 

Die Edelgase kommen in der Erdatmosphäre vor, allerdings - 
abgesehen von Argon - nur in relativ geringen Mengen. 

Vorkommen der Edelgase in der Luft, angegeben in Volumenan¬ 
teilen in Prozent: 

0,0005% He 0,0015% Ne 0,94% Ar 0,00011% Kr 
0,000009% Xe 

Als radioaktives Zerfallsprodukt findet man Helium außerdem 
noch in uranhaltigen Mineralien und in verschiedenen Erdgasar¬ 
ten. Aus diesen kann es durch Verflüssigung der anderen 
Anteile gewonnen werden. Die Produktion von Helium hat in 
jüngster Zeit sehr zugenommen. 

Helium wird verwendet: 

- zur Erzeugung tiefster Temperaturen 

- als Trägergas in der Gaschromatografie 

- zur Füllung von Luftschiffen und Luftballonen 

- mit 20% Sauerstoff gemischt als „Taucherluft“ 

- zur Behandlung asthmatischer Beschwerden 

- in manchen Fällen als Schutzgas 

- in gasgekühlten Kernreaktoren 

- als Treibgas zum raschen Transport von flüssigem Treibstoff 
und Oxidationsmitteln aus den Tanks in den Motor von Flüs¬ 
sigkeitsraketen 
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Alle Edelgase außer Helium werden aus der Luft durch fraktio¬ 
nierte Destillation isoliert. 
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Argon wird verwendet: 

- in großem Umfange als Schutzgas (Ausschluss von Sauer¬ 
stoff), z. B. beim Elektroschweißen oder bei der Herstellung 
und Verarbeitung wertvoller Metalle 

- als Füllgas für Glühlampen mit 10% Stickstoff gemischt 

Die übrigen, teureren Edelgase finden in der Beleuchtungsindu¬ 
strie Verwendung, zur Füllung von „Neonröhren“, hoch leis¬ 
tungsfähigen Glühlampen oder Blitzlichtröhren. 



3.3.7 Übungen 


Wie kann man Wasserstoff in Labor und Technik Herstellen? 

Wozu wird Wasserstoff verwendet? 

Warum und wie versucht man die Verwendung von Wasserstoff als Brennstoff 
auszuweiten? 

Wozu wird Chlor verwendet? Was ist zu beachten? 

Warum ist Ozon reaktionsfähiger als Sauerstoff? 

Wie gewinnt man technisch reinen Stickstoff wozu wird er gebraucht? 

Warum ersetzt man in der Technik bei Oxidationsvorgängen die Luft durch 
technisch reinen Sauerstoff? Was ist zu beachten? 

8. In welchen Erzen kommt Schwefel gebunden vor? 

Warum ist das Vorkommen von Schwefelverbindungen in Brennstoffen von 
besonderer Wichtigkeit? 

Was versteht man unter allotropen Modifikationen des Phosphors? 

Was versteht man unter Chemolumineszenz? 

Warum haben die Elemente Silicium und Kohlenstoff eine besondere Bedeu¬ 
tung? 

Warum ist die Herstellung von reinstem Silicium wichtig geworden? 

Wie unterscheiden sich die allotropen Modifikationen des Kohlenstoffs Diamant 
und Grafit voneinander? 

Wie unterscheiden sich Ruß, Kohle, Koks, Aktivkohle voneinander? 


9. 

10 . 

11. 

12 . 

13 . 

14. 

15 . 
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3.4 Metalle 


Etwa drei Viertel aller bekannten Elemente sind Metalle. Eine 
Reihe typischer Metalleigenschaften, wie 

- leichte Bildung von Kationen, 

- Kristallgitterbildung, 

- gute Leitfähigkeit für Wärme und Elektrizität, 

- Verformbarkeit und 

- Fähigkeit zur Legierungsbildung, 

wurden schon bei der chemischen Bindung besprochen (vgl. 
1.6.3 Metallbindung). 

Der Metallglanz beruht auf dem Reflexionsvermögen reiner 
Metalloberflächen (z.B. Silberspiegel). 


Die Undurchsichtigkeit der Metalle ist auf das Absorptions¬ 
vermögen der Metallatome für sichtbares Licht zurückzufüh¬ 
ren. Sehr dünne Metallschichten (z.B. Blattgold beim Ruther¬ 
ford-Versuch) werden transparent. 

Trotz der gemeinsamen Eigenschaften bestehen große Unter¬ 
schiede: 


Schmelzpunkt 

Quecksilber 

-39 °C 

Wolfram 

+3 380°C 

Dichte 

Lithium 

0,52 kg/dm 3 

Osmium 

22,5 kg/dm 3 


Einteilung der Metalle 

Eine übliche Einteilung erfolgt nach der Dichte: 


Schwermetalle 

Dichte über 5 kg/dm 3 , 

z. B. Eisen, Nickel, Wolfram... 

Leichtmetalle 

unter 5 kg/dm 3 , 

z.B. Aluminium, Magnesium, 
Titan... 


Einteilung nach chemischen Eigenschaften: 


Edelmetalle 

Sie werden von Luft und Wasser nicht angegriffen. 

Nichteisen¬ 

Sie überziehen sich an der Luft mit einer fest haften¬ 

metalle 

den Schutzschicht: Zinn, Zink, Blei, Chrom, Nickel... 
(Verwendung als Schutzmetalle). 

Eisen 

Es rostet, die Rostschicht blättert ab. 

Alkalimetalle 

Sie werden unter Petroleum aufbewahrt, weil sie an der 
Luft vollständig oxidieren. 
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Metalle 


Metalle als Werkstoffe 

Metallische Werkstoffe sind fast ausnahmslos Legierungen 
(vgl. 1.6.3 Metallbindung), die günstigere Eigenschaften als 
reine Metalle haben. Durch richtige Wahl der Legierungsbe¬ 
standteile lassen sich Härte, Schmelzpunkt, chemische Bestän¬ 
digkeit u.a. den Anforderungen entsprechend verändern. Die 
Menge der einzelnen Bestandteile beeinflusst ebenfalls die 
Eigenschaften einer Legierung. Daher ist die qualitative und 
quantitative Analyse der Metalle für den Anwender dieser 
Werkstoffe sehr wichtig. 


3.4.1 Untersuchung von Metallen 

Früher wurden rein chemische Analysen durchgeführt. Nach 
dem Auflösen der Proben wurden die einzelnen Bestandteile 
ausgefällt und gewogen (Gravimetrie), durch Elektrolyse abge¬ 
schieden und gewogen (Elektrogravimetrie) oder mit einem Rea¬ 
gens und Indikator titriert (vgl. 2.2.6 Maßanalyse). 

Diese sehr zeitaufwendigen und oft schwierig durchzuführen¬ 
den chemischen Methoden werden heute in größeren Betrieben 
kaum mehr verwendet. Sie werden durch physikalische Metho¬ 
den ersetzt, für die man sehr teure Apparate braucht. Dafür 
sind die Analysen schnell und verlässlich durchzuführen und 
kommen mit geringsten Probenmengen aus. Die Apparate müs¬ 
sen mit Proben bekannter Zusammensetzung kalibriert werden. 
Zur Untersuchung werden meist elektromagnetische Strahlen 
(Licht- oder Röntgenstrahlen) verwendet. 


Schema für 
die optische 
Spektroskopie 


Zufuhr der Probe 



Moderne Untersuchungsmethoden sind: 

Spektralanalyse 


Funken¬ 

spektren 

(schematisch) 


Leuchtende feste Körper senden ein kontinuierliches Spektrum 
aus. Zum Leuchten angeregte Gase ergeben ein Linienspektrum, 
das aus einzelnen Linien oder Banden (Linienhäufungen) 
besteht (vgl. 1.4.4 Atomhülle und Spektren). 

Im einfachsten Fall ist die Anregungsquelle eine Flamme, deren 
Temperatur maximal 3 000 K erreicht. Höhere Temperaturen 
erreicht man in einem Gleich- oder Wechselspannungsbogen 
(4 000 bis 6000 K) oder in Funkenentladungen (10000 bis 
20000 K). Die bessere Reproduzierbarkeit des Funkens ist der 
Grund für seine Verwendung in der quantitativen Analyse. Die 
Schnellanalyse von Stählen, die über ein Rohrpostsystem vom 
Konverter zum Labor gelangen, ist ein Beispiel des routinemäßi¬ 
gen Einsatzes von Funkenanregung. 

Jedes Element weist unter gleichen Bedingungen die gleichen 
kennzeichnenden Linien auf. So können alle Elemente identifi- 


400 nm 415 nm 






reines Eisen 







f f f ff 

WC W WC 

Wolframstahl 


Das Spektrum des 
Wolframstahles 
enthält zusätz¬ 
liche Linien 
von Wolfram und 
Kohlenstoff 
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Versuch 

Analogie der 
Interferenz von 
Röntgenstrahlen 
und Lichtstrahlen 


Projektionsfläche 



Gitterstruktur 1 



Beugungsbild 1 



Gitterstruktur 2 


Beugungsbild 2 



ziert werden (qualitative Analyse). Aus der Intensität der cha¬ 
rakteristischen Linien kann man die Menge eines Elementes 
bestimmen (quantitative Analyse). 

Die Eigenschaften einer Legierung werden aber nicht nur durch 
ihre genaue Zusammensetzung festgelegt, sondern auch durch 
die kristalline Feinstruktur. Um diese zu untersuchen, werden 
verschiedene Verfahren angewendet. 


Mikroskopische Untersuchungen 

Da die Metalle undurchsichtig sind, kann man den Kristallauf¬ 
bau nur erkennen, wenn man einen Schliff herstellt, d. h., wenn 
eine Metalloberfläche poliert und angeätzt wird. Gefügebe¬ 
standteile unterschiedlicher Art werden durch das Ätzmittel 
verschieden stark angegriffen. Die Korngrenzen werden beson¬ 
ders stark herausgelöst. So kann man bei der Vergrößerung 
durch das Mikroskop die einzelnen Körner (auch Kristallite 
genannt) sehen und mit besonderen Zusatzgeräten sogar Härte¬ 
prüfungen an einzelnen Gefügebestandteilen durchführen. 


Auge 



Schema der 
A uflich tm ikroskopie 


Lichtreflexion an einer geschliffenen 
und geätzten Metalloberfläche 


Röntgenfeinstrukturuntersuchungen 

Röntgenstrahlen sind dem Licht verwandte elektromagnetische 
Wellen, deren Wellenlänge dieselbe Größenordnung wie die 
Abstände der Atome in einem Metallgitter haben kann. Daher 
können beim Durchgang des Röntgenstrahles durch einen Kris¬ 
tall Interferenzen entstehen. Der Primärstrahl wird abgelenkt, 
in bestimmten Richtungen verstärkt und schwärzt dort einen 
Film oder kann mit einem Detektor nachgewiesen werden. 

Aus den Beugungswinkeln und der Intensität der gebeugten 
Strahlen kann man die genaue Anordnung der Atome im Kris¬ 
tallgitter berechnen (vgl. 1.6.3 Metallbindung). 
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Metalle 


Röntgenstrahlen werden 
durch das Kristallgitter 
gebeugt; durch Interferenz 
entsteht auf einem Film 
ein regelmäßiges Flecken¬ 
muster (Laue-Diagramm) 


Laue-Diagramm eines Kochsalzkristalles 
(schematisch) - der nicht gebeugte Primär¬ 
strahl geht durch das zentrale Loch im Film. 
Die gebeugten Röntgenstrahlen schwärzen 
den Film. Aus der Anordnung der Flecken 
kann man die Kristallgitterstruktur 
berechnen. Große Abstände zwischen 
Flecken entsprechen kleinen Abständen 
zwischen den Beugungszentren im Kristall. 

Prinzip der Röntgenstrukturanalyse 
(Anordnung nach Max von Laue) 

Thermische Analyse 

Man versteht darunter die Messung der Temperatur beim 
Abkühlen einer Metallschmelze. Die grafische Darstellung heißt 
Abkühlungskurve oder Erstarrungslinie. 

Wird Wasser abgekühlt, erstarrt es bei 0°C (vgl. 1.2.1 Aggregat¬ 
zustände). Die Temperatur des Gemisches aus Wasser und Eis 
bleibt konstant, bis das gesamte Wasser erstarrt ist. Einen sol¬ 
chen Haltepunkt der Temperatur findet man auch bei reinen 
Metallen, wenn das flüssige Metall fest wird. Die Temperatur 
sinkt erst wieder, wenn die gesamte Schmelze erstarrt ist. 




Temperatur 



Temperatur 



Abkühlungslinie (Erstarrungs¬ 
linie) eines reinen Metalls - 
die Schmelze erstarrt 
bei einem „Flaltepunkt“ 


Abkühlungslinie (Erstarrungs¬ 
linie) einer Legierung - 
die Schmelze erstarrt in einem 
„Temperaturbereich“ 


Versuch 

Analoges 
Verhalten von 
Metallen und 
organischen 
Stoffen beim 
Erstarren 


- 80°C 

•\ /■* 


Naphthalin 

Ü 1 durch 

Erwärmen 
auf100°C 
. J geschmol- 
>- S zen 

Während des 
Erstarrens bleibt 
die Temperatur 
bei 80° stehen. 

Zum Naphthalin 
eine Spatelspitze 
Benzoesäure (oder 
andere organi¬ 
sche Substanz) 
zugeben und 
Abkühlverhalten 
der Mischung 
beobachten. 
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Legierungen haben dagegen einen Schmelzbereich, in dem die 
Temperatur langsamer sinkt als vor Erstarrungsbeginn und 
nach Erstarrungsende. 

Aus den Erstarrungslinien kann man Zustandsdiagramme ent¬ 
wickeln. Einfach sind die Zustandsdiagramme bei vielen binä¬ 
ren (aus zwei Komponenten bestehenden) Legierungen. 


Zustandsdiagramm einer Legierung mit Mischkristall¬ 
bildung 

Wenn die Ionen der beiden Metalle ungefähr gleich groß und 
ähnlich sind, bilden sie Mischkristalle. So können Nickel¬ 
atome beliebig Kupferatome ersetzen und umgekehrt (Mischkri¬ 
stalle ohne Mischungslücke). 

Um das Zustandsdiagramm zu entwickeln, zeichnet man zuerst 
die Erstarrungslinien der reinen Metalle und einiger Legierun¬ 
gen mit verschiedenen bekannten Mischungsverhältnissen der 


Komponenten auf, 

z.B. 100% 80% 

50% 

20% 

0% 

Kupfer 

0% 20% 

50% 

80% 

100% 

Nickel 


Temperatur Liquiduslinie 



«— Konzentration-► 

Zustandsdiagramm einer Legierung mit Mischkristallbildung: 
Kupfer-Nickel-Schmelzdiagramm 


Man erkennt die Haltepunkte bei den reinen Metallen und die 
verzögerte Temperaturabnahme bei den Mischungen. Die erhal¬ 
tenen Daten überträgt man in das Zustandsdiagramm und 
erhält so die Liquiduslinie und die Soliduslinie. Oberhalb der 
Liquiduslinie ist die Legierung vollständig flüssig, unterhalb 
der Soliduslinie ist die ganze Schmelze erstarrt. Im Bereich zwi¬ 
schen Liquiduslinie und Soliduslinie schwimmen Kristalle in 
der Schmelze. Die flüssige und die feste Phase sind im Gleichge¬ 
wicht. 
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Beim Erstarren findet eine teilweise Entmischung statt. Die 
ersten Kristalle enthalten mehr Nickel, da dieses Metall den 
höheren Schmelzpunkt hat. Die Restschmelze enthält entspre- 
















Metalle 


chend mehr Kupfer, ihr Schmelzpunkt sinkt. Lässt man die 
Schmelze langsam abkühlen, wandeln sich die zuerst gebilde¬ 
ten nickelreichen Mischkristalle durch Kupferaufnahme aus der 
Schmelze (Diffusion) in nickelärmere Mischkristalle um. 
Erreicht man bei weiterem Abkühlen die Soliduslinie, so besteht 
die Legierung nur mehr aus Mischkristallen der ursprünglichen 
Zusammensetzung der Schmelze. 

Kühlt man schnell ab, bleiben die zuerst ausgeschiedenen Kris¬ 
talle nickelreich, die zuletzt ausgeschiedenen kupferreich, weil 
die Zeit zum Ausgleich durch Diffusion nicht mehr ausreicht. 
Die Erscheinung heißt Seigerung. Man kann diese Entmi¬ 
schung durch Glühen beseitigen. 

Zustandsdiagramm einer Legierung mit Eutektikum 

Sind zwei Metalle in der festen Phase nicht ineinander löslich, 
so können sie keine Mischkristalle bilden. Beim Abkühlen kris¬ 
tallisiert zunächst eine Komponente in reiner Form aus, 
wodurch sich die andere Komponente in der Schmelze anrei¬ 
chert. Dabei sinkt der Schmelzpunkt. Schließlich erreicht man 
eine Zusammensetzung, bei der beide Komponenten miteinan¬ 
der als mikroskopisches Gemenge erstarren. Ein solches Gefüge 
nennt man Eutektikum. Diese feinkörnige Legierung hat einen 
Schmelzpunkt, der niedriger ist als die Schmelzpunkte der bei¬ 
den reinen Komponenten (z.B. Blei und Bismut). Blei hat einen 
Schmelzpunkt von 327°C, Bismut einen von 271 °C, das Eutekti¬ 
kum schmilzt bei 125 °C und enthält 45% Blei und 55% Bismut. 


°C Temperatur Liquiduslinie Liquiduslinie 



Zustandsdiagramm einer Legierung mit Eutektikum: 
Blei-Bismut-Schmelzdiagramm 
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Eutektische Blei-Zinn-Legierungen werden zum Weichlöten ver¬ 
wendet (Önorm M 3461). Legierungen mit Unlöslichkeit im 
festen Zustande zeigen bei verschiedener Zusammensetzung 
charakteristische Gefügebilder: 


A B C D E 



Die Zusammensetzungen entsprechen den Stellen 
A, B, C, D, E im Blei-Bismut-Schmelzdiagramm. 

Im Mikroskop sieht man das 
Korngefüge der reinen Metalle (A und E), 
das feinkörnige Eutektikum (C) 
oder Körner der reinen Komponenten, 
eingebettet in das Eutektikum (B und D). 

Gefügebilder binärer Legierungen mit Eutektikum (schematisch) 


Intermetallische Verbindungen 

Es gibt Legierungen mit einem stöchiometrisch ganzzahligen 
Verhältnis der beiden Komponenten. Man nennt sie intermetal¬ 
lische Verbindungen in Analogie zu echten chemischen Verbin¬ 
dungen: Aluminium und Magnesium bilden eine Legierung mit 
dem Atomzahlenverhältnis 2:3, die dem Aluminiumoxid ent¬ 
spricht. Solche Legierungen besitzen besondere Eigenschaften, 
z.B. hat CuAu die größte elektrische Leitfähigkeit aller Kupfer- 
Gold-Legierungen, die aber kleiner als jene der beiden reinen 
Metalle ist. 

In den Legierungen bilden die verschiedenen Komponenten 

- Mischkristalle , auch feste Lösungen genannt 

- Eutektika, ein Gemenge feinstverteilter verschiedener Kris¬ 
talle 

- intermetallische Verbindungen, Kristalle mit einem re¬ 
gelmäßigen Gitter und einem ganzzahligen Mischungsver¬ 
hältnis 

Die meisten Legierungen weisen schwierig zusammengesetzte 
Zustandsdiagramme auf. Aus diesen Diagrammen kann man 
nicht nur die Erstarrungspunkte ablesen, sondern auch Über¬ 
gänge von einer Kristallart in eine andere (z. B. kubisch flächen¬ 
zentriertes in kubisch raumzentriertes Eisen) erkennen und 
diese dann ausnutzen oder vermeiden. 
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Korrosion 

Die beiden Hauptformen der Korrosion und der Korrosions¬ 
schutz wurden schon behandelt (vgl. 2.4.5 Korrosion und Kor¬ 
rosionsschutz). 

Chemische Korrosion entsteht durch Einwirkung aggressi¬ 
ver Medien. 

Elektrochemische Korrosion entsteht durch Ausbildung 
galvanischer Elemente (Kontaktkorrosion, interkristalline Kor¬ 
rosion bei Legierungen). 


3.4.2 Technisch wichtige Metalle 

Die Gewinnung von Metallen aus ihren Erzen und die Bearbei¬ 
tung der Metalle für den praktischen Gebrauch erfolgt in drei 
Hauptarbeitsgängen: 

• Vorbehandlung (Aufbereitung der Erze) 

• Reduktion (Verhüttung) 

• Raffination (Reinigung) 

Im ersten Arbeitsgang werden die Erze aufbereitet und gerei¬ 
nigt. Die dazu notwendigen Verfahren wurden bereits im 
Abschnitt 1.2.4 Trennung von Stoffgemischen beschrieben. Für 
die weitere Behandlung müssen die Erze in eine passende Form 
übergeführt werden. Sulfid- und Carbonaterze werden durch 
Rösten (Erhitzen bei geregelter Luftzufuhr) oder Brennen (Erhit¬ 
zen) in Oxide übergeführt: 

2 ZnS + 3 0 2 - 2 ZnO + 2 S0 2 
PbC0 3 -> PbO + C0 2 

Die weitaus größte Menge von Metallen gewinnt man durch 
Reduktionsverfahren bei hoher Temperatur. Dabei fällt das 
Metall in geschmolzenem Zustande an. Noch vorhandene Bei¬ 
mengungen (Gangart) werden durch zugesetzte Stoffe 
(Zuschläge, z. B. Kalk) verschlackt. Die Schlacke ist flüssig und 
schwimmt an der Oberfläche des geschmolzenen Metalls. Sie 
kann leicht abgezogen werden. Zur Herstellung des Metalls in 
der gewünschten Reinheit wird immer das billigste Reduktions¬ 
mittel verwendet. Die wichtigsten Reduktionsverfahren sind die 
Kohlereduktion, die elektrolytische Reduktion, das Gold¬ 
schmidt- oder Thermitverfahren, die Wasserstoffreduktion und 
das Röstreduktionsverfahren. Diese Verfahren werden bei den 
jeweiligen Metallen behandelt. 


Die meisten nach Reduktionsverfahren anfallenden Metalle 
müssen raffiniert werden, um sie von noch vorhandenen uner¬ 
wünschten Verunreinigungen zu befreien. Diese Methoden 
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unterscheiden sich von Metall zu Metall erheblich und hängen 
von der Verwendung des Endproduktes ab. Sehr häufig werden 
dabei auch Stoffe zugesetzt, die dem Produkt bestimmte Eigen¬ 
schaften geben. Einige Raffinationsprozesse dienen auch zur 
Gewinnung wertvoller metallischer Verunreinigungen wie Gold, 
Silber und Platin. 


Eisen 

Eisenerze: Als Eisenerze bezeichnet man solche Eisenverbin¬ 
dungen, die einen höheren Eisengehalt (ab 30 Massenanteilen in 
Prozent) aufweisen und verhüttbar sind. Sie können durch Auf¬ 
bereiten weitgehend von der Gangart (den erdigen Bestandtei¬ 
len) befreit und im Hochofen zu Roheisen reduziert werden. 




Schema eines Hochofens Schema einer COREX-Anlage 

Der Hochofen ist ein Schachtofen von 25-60 m Höhe und 
einem Gestelldurchmesser von 6-15 m. Er ist mit feuerfesten 
Steinen ausgemauert. Die Mauer ist bis zu 1 m dick, sie wird von 
einem Stahlpanzer gestützt und von außen mit Wasser gekühlt. 
Der Betrieb läuft ununterbrochen bis zu zehn Jahren. Ein Hoch¬ 
ofen wird von oben mit Koks und Möller beschickt. Möller ist die 
Mischung von Erzen und Zuschlägen. Die Zuschläge ermögli¬ 
chen den Ablauf des Hochofenprozesses, sie verbinden die 
erdigen Bestandteile des Erzes zu einer leichtflüssigen Schla¬ 
cke, die auch unerwünschte Begleitelemente (z.B. Schwefel) 
löst. Die vorgewärmte Luft wird von unten durch den Hochofen 
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geblasen. Die Temperatur des Gichtgases beträgt oben an der 
Gicht ca. 200°C. Sie steigt in den unteren Bereichen. 

COREX-Verfahren. Die Herstellung von Roheisen im Hoch¬ 
ofen ist sehr aufwendig und umweltbelastend, da Koks aus ver¬ 
kokbarer Steinkohle hergestellt werden muss. Das COREX-Ver¬ 
fahren (entwickelt in einer dreijährigen gemeinsamen For¬ 
schungsarbeit der VOEST-ALPINE AG und Korf Engineering 
GmbH) ermöglicht erstmals eine Roheisenproduktion ohne Ein¬ 
satz verkokbarer Kohle. Es ist eines der vielen Verfahren, die 
zur Schmelzreduktion von Eisenerzen entwickelt wurden, und 
das einzige, das zur Zeit funktioniert. Die Jahresleistung der 
ersten Anlage (Standort in Südafrika) ist ca. 300000 t (die Jah¬ 
resweltproduktion von Roheisen ist 500-600 Mill. t). Eine 
Anlage in Korea erzeugt derzeit bis zu 800000 t Roheisen in 
Jahr. Eine weitere Anlage mit einer Jahresproduktion von 1,1 
Mill. t ist in Planung, zwei Anlagen mit zusammen 1,5 Mill. t Jah¬ 
resleistung sind in Indien in Bau. Nach Fertigstellung aller Anla¬ 
gen werden ab 1999 ca. 5 Mill. t Roheisen pro Jahr nach dem 
COREX-Verfahren hergestellt werden. 

Eine COREX-Anlage besteht im Wesentlichen aus dem Ein¬ 
schmelzvergaser und dem Reduktionsschacht. Die Höhe 
der gesamten Anlage ist etwa 100 m. Der Innendurchmesser des 
Einschmelzvergasers ist 7-8 m. 

Die chemischen Vorgänge sind naturgemäß bei beiden Verfah¬ 
ren gleich, da das Ausgangsprodukt Erz und das Endprodukt 
Roheisen gleich sind. Allerdings fällt beim COREX-Verfahren die 
„direkte Reduktion“ mit Kohlenstoff weg, da nur das Reduk¬ 
tionsgas in den Reduktionsschacht gelangt. 

Reduktionsvorgang. Das Reduktionsmittel ist hauptsächlich 
Kohlenmonoxid, das in den untersten Schichten durch die Ver¬ 
brennung von Koks entsteht: 

2 C + 0 2 2 CO -AH 

Fe 2 0 3 + 3 CO - 2 Fe + 3 C0 2 -AH 

Das gebildete Kohlendioxid steigt nach oben und durchdringt 
die folgende Koksschicht. Sind die Temperaturen noch über 
600 °C, bildet sich das Kohlenmonoxid wieder zurück: 

C0 2 + C ^ 2 CO (boudouardsches Gleichgewicht) +AH 

Das gebildete Kohlenmonoxid ist in der Lage, weiter Eisenoxid 
zu reduzieren. 

Bei Temperaturen um 1 000 °C kann der Kohlenstoffauch direkt 
Eisenerz reduzieren: 

Fe 2 0 3 + 3 C 2 Fe+ 3 CO +AH 

Dabei entsteht außerdem noch Eisencarbid (Zementit): 

3 Fe + C -> Fe 3 C 


Metalle 


co 2 +c 

cf£ 

Q 

1 I 

400°C 1000°C 
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Im Einschmelzvergaser werden Kohle und Sauerstoff zusam¬ 
mengeführt, wobei Temperaturen von rund 3 000°C entstehen. 
Dabei bildet sich ein Reduktionsgas, das gereinigt in den Reduk¬ 
tionsschacht weitergeleitet wird. Dort wird aus den eingesetz¬ 
ten Eisenerzen Eisenschwamm erzeugt. Es entsteht dabei ein 
Gas, das nochmals gereinigt für Heiz-, Verstromungszwecke 
oder als Rohstoff für die chemische Industrie zur Verfügung 
steht. Durch die Eisenschwammfallrohre wird der Eisen¬ 
schwamm in den Einschmelzvergaser gebracht, wo durch die 
hohen Temperaturen der Eisenschwamm aufgeschmolzen wird 
und - wie beim Hochofen - als Endprodukte flüssiges Roheisen 
und Schlacke entstehen, die periodisch abgestochen werden. 


Hochofenprodukte 

- Roheisen wird nach Euronorm 20 als Eisenwerkstoff 
bezeichnet. Es wird zu Gusseisen und Stahl weiterverarbei¬ 
tet. Gusseisen enthält bis 5% Kohlenstoff. 

- Schlacke bildet sich aus den erdigen Bestandteilen der Erze, 
der Zuschläge und der Koksasche. Sie enthält vor allem Cal¬ 
cium-Aluminiumsilicate. Sie wird zur Herstellung von Schla¬ 
ckensteinen, Schotter und Zement gebraucht. 

- Gichtgas besitzt einen geringen Heizwert, es wird meist als 
Heizgas für die Vorwärmung der Verbrennungsluft für den 
Hochofen, aber auch für andere Heizzwecke verwendet. Es 
enthält etwa 30% Kohlenmonoxid. 

Produkte des COREX-Verfahrens sind ähnlich. An Stelle von 
Gichtgas erhält man „Topgas“, das fast einen doppelt so großen 
Heizwert hat (8 000 kJ/m 3 ) wie Gichtgas. Es kann zur Energieer¬ 
zeugung, zum Heizen, für weitere Direktreduktionsanlagen 
und als Synthesegas für die chemische Industrie eingesetzt wer¬ 
den. 

Vorteile des COREX-Verfahrens sind sowohl auf ökonomischer 
Seite (geringere Investitions- und Produktionskosten) als auch 
aus ökologischer Sicht (nur 10% der Emissionen von Hochofen 
und Kokerei) vorhanden. Außerdem kann eine COREX-Anlage 
kurzfristig abgestellt werden, ist also flexibler als ein Hochofen 
(der erst nach mehreren Jahren „Ofenreise“ abgestellt werden 
kann). 


Stahlherstellung 

Um Stahl zu erhalten, müssen die unerwünschten Begleitele¬ 
mente aus dem Roheisen und dem mitverwendeten Schrott 
weitgehend oder teilweise entfernt werden (Kohlenstoff, Schwe¬ 
fel, Phosphor, Silicium, Mangan u.a.). Dies geschieht durch Ver¬ 
brennung. Den Vorgang nennt man „Frischen“. Während man 
früher im Bessemer- und Thomasverfahren Luft von unten 
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durch die Eisenschmelze hindurchblies, wird heute im Sauer- 
stoffaufblasverfahren (LD-Verfahren) technisch reiner 
Sauerstoff durch eine wassergekühlte Lanze auf das flüssige 
Roheisen aufgeblasen. Die Dauer des Blasens hängt von der 
Konvertergröße ab (sie ist meist kürzer als 30 min). Stahl enthält 
weniger als 1,7% Kohlenstoff. 

Edelstahle. Zur Herstellung von Edelstählen, Sonderstählen, 
nicht rostenden Stählen schmilzt man Eisenschrott und Eisen¬ 
schwamm mit solchen Elementen zusammen, die Stahlsorten 
mit bestimmten Eigenschaften ergeben, z.B. Vanadium, Wolf¬ 
ram, Molybdän u.a. 

Im Lichtbogenofen springt nach Einschalten des Stromes ein 
Lichtbogen von den Kohlestäben auf das Schmelzgut über. Bei 
den hohen Temperaturen von bis zu 3 800 °C wird das Legieren 
mit schwer schmelzbaren Metallen möglich. 

Im Induktionsofen fließt ein Hochfrequenzstrom durch die 
Induktionsspule. Er erzeugt in der Füllung Wirbelströme, die 
das Bad erwärmen, bewegen und gut durchmischen. 

Im Lichtbogenofen und im Induktionsofen können die Tempe¬ 
raturen genau eingestellt werden. Keine Flammengase stören 
den Vorgang. Mit diesen Verfahren kann man die verschiedens¬ 
ten Stahlsorten herstellen, sie sind weitgehend genormt, so 
dass der Verarbeiter mit bestimmten Eigenschaften rechnen 
kann. Er muss die Verarbeitungsvorschriften genau einhalten. 


Aluminium 

Obwohl Aluminiumverbindungen weit verbreitet sind - Feld¬ 
spat, Glimmer, Ton, Lehm gewinnt man Aluminium aus Bau¬ 
xit, weil aus ihm am leichtesten reines Aluminiumoxid herge¬ 
stellt werden kann. Bauxit ist ein Gestein, das etwa 50% Alumi¬ 
niumoxid enthält. Der Rest ist ein Gemisch verschiedener 
Oxide, z. B. Eisenoxid, Siliciumoxid und Wasser. Aus dem Bauxit 
gewinnt man nach dem Bayer-Verfahren reines Aluminium¬ 
oxid (Tonerde). Dazu wird der Bauxit gemahlen und in Autokla¬ 
ven bei ca. 200°C und 10 bar (10 6 Pa) mit Natronlauge umge¬ 
setzt. Es entsteht das wasserlösliche Natriumtetrahydroxoalu- 
minat Na[Al(OH) 4 ]. Die unlöslichen Oxide werden abfiltriert und 
als Rotschlamm verworfen. Aus der Aluminatlösung wird Alu¬ 
miniumhydroxid ausgefällt und durch Kalzinieren (Erhitzen) in 
Tonerde umgewandelt. 

Bei der Elektrolyse des Aluminiumoxids (vgl. 2.4.4 Beispiele 
technischer Elektrolysen) in einer Mischung mit Kryolith - zur 
Herabsetzung des Schmelzpunktes - erhält man Aluminium, 
die Anodenkohle verbrennt: 

A1 2 0 3 - 2 Al + 1,5 0 2 2 C + 1,5 0 2 -> C0 2 + CO 


LD-Verfahren: 

Sauerstoffaufblas- 
verfahren, ent¬ 
wickelt in Linz 
und Donawitz 



Sauer- Kamin 



Frischen 


Schlacke Stahl 



Schlackenabguss 
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Schema der Gewinnung von Aluminium 
durch Schmelzflusselektrolyse 

Zur Herstellung von 1 kg Aluminium braucht man etwa 15 kWh 
Strom, dazu Wärmeenergie, die etwa 7 kWh Strom entspricht. 
Das Verfahren ist also sehr energieaufwendig, daher wird heute 
der Aluminiumschrott aufgearbeitet. 

Eigenschaften: 

- geringe Dichte, 2,7 kg/dm 3 (gegenüber Stahl mit über 7 
kg/dm 3 ) 

- gute Verformbarkeit 

- korrosionsfest 

Die Korrosionsfestigkeit wird durch Eloxieren (Überziehen mit 
einer dünnen, undurchlässigen Oxidschicht) verstärkt. 

Kupfer 

Kupfer wird in der Natur sowohl in gediegener (elementarer) 
Form als auch in sulfidischen und oxidischen Erzen gefunden. 
Diese Erze enthalten durchschnittlich nur rund 3-5% Cu, das 
durch Flotationsverfahren (vgl. 1.2.4 Trennung von Stoffgemi¬ 
schen) angereichert wird. Das wichtigste ist der Kupferkies 
(CuFeS 2 ). 

Die Kupfererze sind meist mit Eisen-, Zink-, Blei-, Antimon- und 
Arsenverbindungen vermengt. Häufig findet man in ihnen noch 
Gold und Silber. 
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Die Gewinnung des Kupfers ist sehr aufwendig: 


Vorrösten 

Umwandlung von Schwefel zu 
Schwefeldioxid 

Röstgut: Cu 2 S, FeS, Fe 2 0 3 

Erzflammofen 

Entfernung von Eisenoxid durch 
Kohlenstaub und Zuschläge 

Kupferstein: Cu 2 S, FeS 

Konverter 

Verschlackung des Eisens mit 
Quarz 

Rohkupfer mit 95% Cu 

Feuerraffination 

Blasen von Luft durch die 
Schmelze 

Garkupfer mit 99% Cu 

Elektrolyse 

Lösen von Kupfer und unedlen Katodenkupfer: 99,98% 
Metallen, Edelmetalle als Schlamm 

Umschmelzen 

Vergießen der Barren 

Elektrolytkupfer 


Kupfer besitzt nach Silber die beste elektrische Leitfähigkeit 
aller Metalle und hat eine große Wärmeleitfähigkeit. Es wird 
daher für elektrische Leitungen und für Heiz- und Kühlanlagen 
gebraucht. 

Die Kupferlegierungen sind genormt, sie führen noch alte 
Namen. 


Kupfer-Zinn 

Önorm M 3406 

bis 12% Sn 

„Bronze“ 

Kupfer-Zink 

Önorm M 3404 

bis 44% Zn, 3% Pb 

„Messing“ 

Kupfer-Nickel 

Önorm M 3408 

bis 45% Ni 

„Münzmetall“ 


Kupfer überzieht sich an feuchter Luft mit einer grünen Schicht 
aus basischem Kupfercarbonat CuC0 3 ■ Cu(OH) 2 . Diese Schicht 
wird Patina oder Edelrost genannt. 


Schutzmetalle 

Eine Reihe von Metallen werden seit alters als Schutzmetalle 
gebraucht, weil sie luft- und wasserunempfindlich sind. 

Zink 

Es ist ein bläulich weißes Metall, das bei Normaltemperatur 
spröde ist, aber beim Erhitzen über 100°C so weich wird, dass 
es zu dünnen Blechen ausgewalzt und zu dünnen Drähten 
gezogen werden kann. 

Zink überzieht sich an feuchter Luft mit einer dichten, fest haf¬ 
tenden Schicht von basischem Zinkcarbonat ZnC0 3 ■ Zn(OH) 2 . 
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Zinn 

Es besitzt geringe Härte, ist aber an der Luft sehr beständig. 
Weißblech ist mit Zinn überzogenes Eisen. 

Die Schutzwirkung des Überzuges von Eisen mit Zink und Zinn 
ist verschieden (vgl. 2.4.5 Korrosionsschutz): 

Zinn ist ein unechtes Schutzmetall: Bei Verletzung der Zinn¬ 
schicht wird das Eisen angegriffen. 

Zink ist ein echtes Schutzmetall: Bei Verletzung der Zinkschicht 
wird das Zink angegriffen. 


Nickel 

Es ist gegen Wasser, Alkalien, Salze korrosionsfest. Wegen seiner 
silberweißen Farbe und seiner Korrosionsbeständigkeit dient es 
als Überzug für Münzen, Küchengeräte, ärztliche Instrumente. 
Atembare Stäube und Salze sind Krebs erregend. 

Chrom 

Das silberweiß glänzende, harte, spröde Metall hat als Oberflä¬ 
chenschutz das Nickel verdrängt. Es ist ein wichtiges Legie¬ 
rungsmetall des Stahles. Chromate sind Krebs erregend. 

Blei 

Das bläulich graue, weiche und dehnbare Metall hat eine 
geringe Festigkeit, es lässt sich leicht schmelzen (Bleigießen) 
und gut legieren. Andere Metalle lassen sich durch eine dünne 
Bleischicht gegen Säuren und Basen schützen. Die früher bei 
Wasserleitungen üblichen Bleirohre werden heute meist durch 
Kunststoffrohre ersetzt, da Bleiverbindungen giftig sind. 

Für die Bleiakkumulatoren ist Blei unentbehrlich. 

Da es für radioaktive Strahlen und für Röntgenstrahlen schwer 
durchlässig ist, wird es als Strahlenschutzmetall gebraucht. 


Edelmetalle 

Seit früher Zeit ist Gold bekannt, da es an manchen Stellen der 
Erde gediegen vorkommt, in feiner Verteilung als „Berggold“, 
von wo es durch Verwitterungsprozesse als „Waschgold“ z.T. in 
Flüsse und Meere gelangt. Zur Goldgewinnung dienen heute 
neben der Aufbereitung von Anodenschlamm, der bei der Elekt¬ 
rolyse von Kupfer anfällt, zwei Verfahren: das Amalgamver¬ 
fahren und die Cyanidlaugerei. 
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Beim Amalgamverfahren wird das gemahlene goldhaltige 
Gestein mit Quecksilber behandelt, welches das Gold als Amal¬ 
gam löst. Aus diesem Amalgam wird das Quecksilber durch 
Abdestillieren zurückgewonnen, während das Rohgold dabei 
zurückbleibt. 

Bei der Cyanidlaugerei wird das Gestein mit sehr verdünnter 
(<0,5%) Natriumcyanidlösung und Luftsauerstoff behandelt. 
Dabei wird das Gold in den außergewöhnlich stabilen, wasser¬ 
löslichen Cyanidkomplex überführt: 

2 Au + 4 NaCN + H 2 0 + l Ä 0 2 - 2 Na[Au(CN) 2 ] + 2 NaOH 

Aus dieser Lösung wird das Gold durch das unedle Zink ausge¬ 
fällt: 

2 Au + + Zn - 2 Au + Zn 2+ 

Das Rohgold wird anschließend elektrolytisch gereinigt. 

Meist wird Gold mit Kupfer legiert. Dabei wird die Härte erhöht 
und die Farbe wechselt von Gelb nach Gelbrot. Legiert man Gold 
mit Palladium, so erhält man Weißgold. 

Der Goldgehalt einer Legierung wird in Karat angegeben. Reines 
Gold ist 24-karätig, ein 18-karätiger Goldgegenstand besteht zu 
75% aus Gold. 

Silber ist härter als Gold, bester Leiter für Wärme und Elektrizi¬ 
tät. Es wird aber von Schwefelverbindungen angegriffen 
(Schwarzfärbung). 

Platin ist sehr beständig, es hat wegen seiner Wirkung als Kata¬ 
lysator für chemische Vorgänge - z. B. bei der Abgasreinigung - 
große Bedeutung. 
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Legierungsmetalle 

Viele Metalle werden wegen ihrer besonderen Eigenschaften verwendet. 


Metall 

Eigenschaften 

Verwendung 

Quecksilber 

das einzige bei gewöhnlicher 
Temperatur flüssige Metall, bildet 
mit vielen Metallen Amalgame, bildet 
giftige Verbindungen 

Elektrotechnik, 

Gleichrichter, flüssige 
Kontakte, Messinstrumente 

Titan 

korrosionsbeständiger als rostfreier 
Stahl, Festigkeit und Dehnung wie 
bei Baustahl, Leichtmetall, 

Herstellung noch sehr teuer 

Legierungsmetall für Stahl, 
Werkstoff im Flugzeug- und 
Raketenbau 

Vanadium 

stahlgrau, glänzend, kalt verformbar 

Legierungsmetall für 
Edelstähle 

Wolfram 

warm verformbar 

Carbidbildner in 
Werkzeugstählen und 
Hartmetallen 

Magnesium 

leichtes Gebrauchsmetall, leicht 
brennbar, nicht mit Wasser zu 
löschen 

Legierungsmetall, sehr 
leichter Werkstoff (Elektron) 

Mangan 

grau, spröde, wird von Wasser 
angegriffen 

fast in allen Stahlsorten, 
kann Schwefel binden 

Cobalt 

ähnliche Eigenschaften wie Nickel, 
atembare Stäube und Salze sind 

Krebs erregend 

Legierungsmetall für Stahl 
und Hartmetalle 

Antimon 

hell glänzend, spröde 

Legierungsmetall, steigert 
die Härte (Letternmetall, 
Lagermetalle) 

Bismut 
(= Wismut) 

ähnelt dem Blei 

bildet mit anderen Metallen 
(Blei) niedrigschmelzende 
Legierungen 

Cadmium 

dem Zink ähnlich, aber edler, Salze 
und Dämpfe sind sehr giftig 

für niedrigschmelzende 
Legierungen wie Lote und 
Lagermetalle 

Beryllium 

stahlgrau, hart, spröde, bildet giftige 
Verbindungen 

Kupferlegierung, hart, 
gut elektrisch leitend 

Tantal 

blaustichig glänzend, hart, zäh, 
duktil 

Spinndüsen, Elektronik, 
Reaktortechnik, Geräte 

Iridium 

silberweiß, hart, spröde, 
korrosionsfester als Platin 

Legierung mit Platin, 
chemische Geräte 

Molybdän 

bleigrau, hart, spröde 

Elektronik, Raketentechnik, 
Molybdänstahl 
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Metalle 



3.4.3 Übungen 


Welche allgemeinen Eigenschaften hat die Gruppe der Metalle? 

Warum muss man bei der Untersuchung von Metallen außer chemischen Ana¬ 
lysen weitere Verfahren anwenden? 

Wie werden mikroskopische Untersuchungen von Metallen durchgeführt und 
welche Informationen erhält man durch sie? 

Was versteht man unter der thermischen Analyse? 

Was ist ein Zustandsdiagramm und wie erhält man es? 

Wie unterscheiden sich Legierungen der Metalle von Verbindungen? 

Wie unterscheiden sich Primärmischkristalle von einer eutektischen Mischung? 
Welche Arten von Mischkristallen gibt es? 

Was ist eine intermetallische Verbindung? 

Welche Metalle sind technisch wichtig? 

Wie gewinnt man Eisen aus Erzen? 

12. Geben Sie Gleichungen für die Reaktionen an, die sich im Hochofen abspielen. 

13. Wie stellt man Stahl her? 

Was ist Edelstahl? 

Warum ist die Aluminiumherstellung energieaufwendig? 

Warum entstehen bei der Aluminiumelektrolyse Kohlendioxid und Kohlenmo¬ 
noxid? 

17. Durch welche Eigenschaften unterscheidet sich Aluminium von Eisen? 

Warum hat Kupfer große technische Bedeutung? 

Welche Metalle kann man als Schutzmetalle bezeichnen? 

Welche besonderen Eigenschaften haben Edelmetalle? 

Welche Legierungsmetalle werden in der Metalltechnik gebraucht? 

22. Ordnen Sie die Eisenerze Magneteisenstein oder Magnetit (Fe 3 0 4 ), Roteisenstein 
oder Hämatit (Fe 2 0 3 ), Spateisenstein oder Siderit (FeC0 3 ) und Pyrit (EeS 2 ) nach 
ihren Eisengehalten. 

23. Beschreiben Sie die Gewinnung von Kupfer aus Kupferglanz mit zwei Reakti¬ 
onsgleichungen. 


3. 

4. 

5. 

6. 

7. 

8 . 
9. 

10 . 

II. 


14. 

15 . 

16 . 


18 . 

19 . 

20 . 
21 . 
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3.5 Säuren , Basen , Salze - 

ihre technische und wirtschaftliche 
Bedeutung 

Säuren und Basen kommen wegen ihrer aggressiven Eigen¬ 
schaften nur selten frei in der Natur vor. 

Salze bilden die Erdkruste. 



Schnitt durch 
eine Salz¬ 
lagerstätte 
(schematisch) 


3.5.1 Natürlich vorkommende Salze 


Bei diesen Salzen kann man als wichtige Gruppen herausstellen: 


Erze 

werden vor allem zur Gewinnung der Metalle gebraucht 

„Salz“ 

Natriumchlorid in Salzlagern und im Meerwasser 

Abraumsalze 

werden abgeräumt, um das „Salz“ zu gewinnen. 

Verwendung als Düngesalze 

Mineralien 

(Minerale) 

nennt man die stofflich einheitlichen natürlichen Bestand¬ 
teile der Erdkruste (Elemente oder Verbindungen des 
Schwefels, Sauerstoffs, Siliciums u.a.). Ihre Erscheinungs¬ 
form ist kristallin, seltener amorph (gestaltlos). 

Beispiele für Mineralien sind Gipsstein, Kalkstein, Marmor, 
Silicatmineralien (kristalliner Bergkristall, amorpher Opal). 

Gesteine 

sind Gemische verschiedener Mineralien. Sie haben hetero¬ 
gene (verschiedenartige) Zusammensetzung. 

Beispiele für Gesteine sind Granit, Gneis, Basalt. 

Verwitterungs¬ 

produkte 

wie Kaolin (Porzellanerde), Tone, Mergel, Sandstein 


Diese Stoffe dienen in ihrer ursprünglichen Form als Werk¬ 
stoffe und Baustoffe. Sie sind Ausgangsstoffe zur Herstel¬ 
lung verschiedener Produkte: 


Produkte 

Beispiele 

Säuren, Basen 

Salzsäure, Natronlauge aus Natriumchlorid, Schwefelsäure 


aus Erzen 

Salze 

Natriumcarbonat (Soda), Düngesalze 

Baustoffe 

Baukalke, Zement, Beton, Glas, Ton und andere keramische 


Stoffe 


„Salz“ 

Meerwasser enthält neben anderen Salzen rund 3% Natrium¬ 
chlorid, das Tote Meer fast 30%. 
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Durch Verdunsten des Meerwassers sind die Salzlager entstan¬ 
den. In der norddeutschen Tiefebene sind große Meeresteile 
abgesperrt, ausgetrocknet und oft mehrfach überflutet worden, 
ehe sie vollständig verdunsteten und bis zu 1000 m dicke Salz¬ 
lager bildeten. In Österreich gibt es ähnliche Lagerstätten in den 
Nördlichen Kalkalpen. 

Die schwer löslichen Salze wie die Sulfate Anhydrit (CaS0 4 ) und 
Gipsstein (CaS0 4 ■ 2 H 2 0) und das Carbonat Kalkstein (CaC0 3 ) 
schieden sich zuerst ab, dann das Natriumchlorid (NaCl) und 
schließlich die leichter löslichen Magnesium- und Kaliumsalze; 
Ablagerungen von unlöslichen Tonen schützen die Lager vor 
Wassereinbrüchen. 

Salzlager werden bergmännisch abgebaut oder unterirdisch mit 
Wasser aus dem Gestein herausgelöst. Salzsolen mit stark wech¬ 
selndem Salzgehalt (12 bis 225 g/1) finden sich in vielen Gegen¬ 
den der Erde, sie können nach dem Emporpumpen nutzbar 
gemacht werden. In heißen Gegenden lässt man abgesperrtes 
Meerwasser eintrocknen. 


Die Struktur 
des Kalkes 



Ca 2+ C0 3 ; 


Gitterebene des 
Calciumcarbonats 
schematisch 
(verzerrtes 
Kochsalzgitter) 


Abraumsalze , Düngesalze 

Unter der Bezeichnung Düngesalze kann man allgemein die 
Salze einordnen, die seit dem Beginn der „künstlichen Dün¬ 
gung“ die Landwirtschaft entscheidend beeinflussen. 

Kalidünger können durch Umkristallisation, durch Mischen 
und Konzentrieren der Abraumsalze in handelsübliche Formen 
gebracht werden. 

Phosphordünger erhält man durch Aufschließen (Löslichma¬ 
chen) der in der Erde gefundenen unlöslichen Rohphosphate 
mit Schwefelsäure. Bei der Verarbeitung der phosphorhaltigen 
Eisenerze erhält man als Nebenprodukt das „Thomasmehl“. 

Stickstoffdünger: Nach dem Haber-Bosch-Verfahren wird der 
Stickstoff der Luft an Wasserstoff gebunden. Mit Säuren und Sal¬ 
zen erhält man Ammoniumverbindungen, durch Oxidation 
Salze der Salpetersäure. 

Kalkstickstoff entsteht durch Bindung von Luftstickstoff an 
Calciumcarbid. 

Volldünger sind Gemische der drei Kernnährstoffe in 
bestimmten Verhältnissen, sie enthalten oft noch andere Ele¬ 
mente und Verbindungen (vgl. 4.5.6 Mineralstoffe). 


Verschiedene 
Kristallformen 
von Calcium¬ 
carbonat 
(Calcit) 



Meistens kommt 
Calcit in winzigen 
Kriställchen vor, 
die den Kalkstein 
bilden 
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Kondensation 
der Ortho- 
kieseisäure 

Mineralien 

Calciumsulfat kommt in der Natur in zwei Formen vor: 

Anhydrit, die wasserfreie Form CaS0 4 

OH 

| 

Gipsstein, die kristallwasserhaltige Form CaS0 4 ■ 2 H 2 0 

HO-Si-OH 

| 

Sie sind die Ausgangsstoffe für die Baugipse. 

ShH° 

1 

Calciumcarbonat CaC0 3 kommt in großen Mengen in der 
Natur vor: 

1 

HO—Si —OH 

1 

Als gemeiner Kalkstein mit dichtem Gefüge bildet er Gebirge 
Oura, Teile der Alpen). 

OH 

| 

Als Marmor ist er kristallin, körnig, weiß oder oft schön 
gefärbt. 

▼ 

OH 

| 

Als Kreide bezeichnet man die erdigen Kalksteine, die aus den 
Schalen und Panzern von Muscheln und Krebstieren entstanden 

HO-Si-OH 

sind. 

1 

0 

| 

Da Calciumcarbonat in kohlendioxidhaltigem Regenwasser lös¬ 
lich ist, werden Gebirge abgetragen und in das Meer gespült. 

HO-Si-OH 

| 

Kleinlebewesen (Tiere und Pflanzen) verwenden das Calcium¬ 
carbonat zum Aufbau ihrer Körper. Nach dem Absterben dieser 


in großen Massen vorkommenden Lebewesen können sich wie¬ 
der Gebirge bilden - Kreislauf des Kalkes in der Natur. 

1 

HO —Si—OH 

1 

Calciumcarbonat ist nicht nur Werkstoff der Technik, sondern 
auch Ausgangsstoff für Baukalke, Zement, Beton. 

OH 

1 

Silicatmineralien 

OH 

Wegen der Fähigkeit der Siliciumatome, sich mit Sauerstoff zu 

1 

HO-Si-OH 

| 

größeren Gebilden zu verbinden, gibt es eine Vielzahl von Sili¬ 
caten. 

1 

0 

1 

Sie bilden mit 2 7,7% Massenanteilen die Erdrinde. Die äußere 
Schale von 1200 km Dicke und einer Dichte von 4 kg/dm 3 

HO —Si—OH 
| 

besteht vorwiegend aus Silicaten. 

0 

Silicate sind die Salze der Kieselsäuren. Die einfachste Kiesel¬ 

1 

HO —Si—OH 

säure ist die Monokieselsäure (Orthokieselsäure H 4 Si0 4 ). Sie ist 
wie auch alle übrigen Kieselsäuren nicht isolierbar und selbst in 

1 

OH usw. 

sehr verdünnter Lösung nur kurzzeitig beständig. Sehr rasch 
lagern sich nämlich die kleinen Monokieselsäuremoleküle unter 
Abspaltung von Wasser zu größeren Molekülen, den Polykiesel¬ 
säuren, zusammen. 

Unter Kondensation versteht man die Zusammenlagerung von 
kleinen Molekülen zu Großmolekülen unter Abspaltung sehr klei¬ 
ner Moleküle z. B. von Wasser. 
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Diese spontan ablaufende Kondensation der Monokieselsäure 
führt somit über die Dikieselsäure H 6 Si 2 0 7 zu längerkettigen 
Polykieselsäuren. Solche Ketten können durch Wasserabspal¬ 
tung zwischen zwei Kettenenden Ringe bilden. Es können sich 
aber auch zwei Ketten zu parallelen Bändern, solche Bänder zu 
breiten Blattschichten und solche Blattschichten schließlich 
zum dreidimensionalen Si0 2 -Raumnetz ohne Si-OH-Gruppen 
kondensieren. Die vielen dabei denkbaren und sicher auftreten¬ 
den Zwischenstufen (Polykieselsäuren) sind noch nicht isoliert 
worden. Anders steht es mit den Säureresten (Anionen) dieser 
recht kompliziert gebauten Säuren. Sie sind stabil und kommen 
in beinahe unübersehbarer Mannigfaltigkeit in der Natur vor. 

Silicate mit begrenzter Anionengröße bilden mit Metallio¬ 
nen Ionengitter. In den Insel- und Gruppensilicaten werden Git¬ 
terpunkte von Si0 4 -Tetraedern oder daraus gebildeten Gruppen 
besetzt (z. B. Zirkon, Beryll, Granat...). 

Bei Silicaten mit unbegrenzter Anionengröße werden Ket¬ 
ten, Bänder oder Schichten durch Kationen zusammengehalten. 
Da die Ionenbindungen schwächer sind als Atombindungen, 
beobachtet man Spaltbarkeit parallel zu Ketten und Bändern 
(Faserstruktur, z.B. Serpentin, Asbest, Hornblenden) oder längs 
der Netzebenen (Blättchenstruktur, z.B. Talk, Glimmer, Tone). 

Das Quellvermögen von Tonen beruht auf Wasseraufnahme 
zwischen den Gitterschichten. Die große Oberfläche der Blatt¬ 
struktur ist die Ursache eines hohen Adsorptionsvermögens 
(Bleicherde). Schichtsilicate werden zu dreidimensionalen 
Gerüstsilicaten (z. B. Feldspaten, Zeolithen) verknüpft. In diesen 
Mineralien sind Siliciumatome teilweise durch Aluminium¬ 
atome ersetzt. Das Gerüst erhält dadurch negative Ladungen, 
die durch zusätzliche Kationen ausgeglichen werden. Diese 
Kationen können ausgetauscht werden (vgl. 5.2.3 Ökosystem 
Wasser - phosphatfreie Waschmittel). 


Wichtige Silicatmineralien sind: 

Feldspate, meist Kalium- und Natriumsilicate 

Sie sind kristallin, sie schmelzen leicht und lassen sich als 

Flussmittel benutzen. 

Glimmer, Aluminium-Kalium-Magnesium-Silicate 

Sie haben perlmutterartigen Glanz, lassen sich leicht spalten. 

Talkum, Magnesiumsilicat 

Es ist weich; gemahlen ist es ein sich fettig anfühlendes Pulver. 

Asbest, Calcium-, Magnesiumsilicate, vermischt mit Eisen-Alu- 
minium-Silicaten 

Er bildet ein hellgraues, seidenglänzendes Mineral, das ein 
schlechter Wärmeleiter und widerstandsfähig gegen Hitze ist. 
Da Asbest gesundheitsschädigend ist, wird er durch andere 
Stoffe ersetzt. 


Struktur 
der Silicate 


Blickrichtung 

l 



Si0 4 4 -Tetraeder 
Orthosilication 



Si0 4 -Tetraeder 
Aufsicht 



Kettensilicate 
(Pyroxene) 
Bausteine sind 

<Si0 3 ) n 2 - 



Bandsilicate 
(z. B. Asbest) 
Bausteine sind 
(Si 4 O n ) 6 


219 









Anorganische Chemie 

Wichtige Silicatgesteine sind: 

Granit ist aus Feldspat, Quarz und Glimmer zusammengesetzt. 
Er ist glutflüssig aus dem Erdinnern gequollen, in größerer Tiefe 
erstarrt. Er bildet gewaltige Gebirgsstöcke in den Alpen und im 
Harz. 

Gneis hat dieselbe Zusammensetzung wie Granit, er ist durch 
Druck schiefrig-kristallin geworden. 

Basalt ist ein dunkles, schweres Gestein, das aus Feldspat, 
Magnesiumsilicaten und Magneteisenstein besteht. 


Verwitterungsprodukte 

Obwohl die Mineralien und Gesteine wasserunlöslich sind, ver¬ 
wittern sie im Laufe größerer Zeiträume. 

Hitze und Kälte, Wasser, Kohlendioxid, der Sauerstoff der Luft 
greifen das feste Gefüge an und zerstören es schließlich so weit, 
dass „Erde“ entsteht. Sie kann Reste abgestorbener Pflanzen und 
Tiere enthalten. 

Kaolin, Porzellanerde, ist reines, wasserhaltiges Aluminiumsi¬ 
licat mit der Zusammensetzung A1 2 0 3 ■ 2 Si0 2 • 2 H 2 0. 

Ton, wasserhaltige Aluminiumsilicate, die durch Feldspat, 
Glimmer, Quarz, Kalk, Eisenoxide mehr oder weniger verunrei¬ 
nigt sind: Töpferton, Letten, Lehm. 

Mergel ist ein Gemenge von Ton und Kalk. 

Sandstein ist mehr oder weniger verunreinigter Sand, durch 
Ton und Kalk verkittet. 

Calciumsalze, Silicatgesteine, Silicatmineralien und ihre Verwit¬ 
terungsprodukte sind Baustoffe und Ausgangsstoffe der Binde¬ 
mittel. 


3.5.2 Wichtige Säuren 
Salzsäure HCl 

Salzsäure ist eine Lösung von Chlorwasserstoff (Hydrogenchlo¬ 
rid) in Wasser. 

Im Labor gewinnt man Chlorwasserstoff durch Umsetzung von 
Natriumchlorid mit Schwefelsäure: 

2 NaCl + H 2 S0 4 - 2 HCl + Na 2 S0 4 
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Es ist ein farbloses, stechend riechendes, zum Husten reizen¬ 
des, giftiges und gut wasserlösliches Gas. Durch Kühlung und 
Druck kann es leicht verflüssigt werden. Chlorwasserstoff wird 
in Stahlflaschen aufbewahrt und bei Bedarf durch Lösen in Was¬ 
ser in die Form einer verwertbaren Salzsäure umgewandelt. 

In der Technik wird Salzsäure nach verschiedenen Verfahren 
gewonnen: 

• Synthese aus den Elementen in Brennkammern, die wegen 
des stark exothermen Vorganges mit keramischen Platten 
ausgekleidet sind: 

H 2 + Cl 2 - 2 HCl AH =-183,5 kJ/mol 

• Umsetzung von Chlor mit Wasserdampf und Kohle als Kataly¬ 
sator: 

2 Cl 2 + 2 H 2 0 - 4 HCl + 0 2 

• Bei vielen organischen Synthesen fällt Salzsäure als Neben¬ 
produkt an. 

Meist wird konzentrierte Salzsäure mit der Dichte 1,19 g/cm 3 
und dem Gehalt 38,9% Massenanteil HCl in den Handel 
gebracht. 

Rohe Salzsäure ist durch Eisensalze verunreinigt und daher 
grüngelblich gefärbt. 

Lötwasser ist eine Lösung von Zink in Salzsäure, mit der man 
Metalloberflächen vor dem Löten säubert. 

Salzsäure wird verwendet: 

- zum Aufschluss von Erzen 

- zum Beizen und Reinigen von Metalloberflächen 

- zur Herstellung von Metallchloriden aus Oxiden 

- zur Textilveredelung 

- zur Synthese vieler organischer Verbindungen 

Schweflige Säure H 2 S0 3 - Schwefelsäure H 2 S0 4 

Bei der Verbrennung von Schwefel entsteht Schwefeldioxid: 

S + 0 2 - S0 2 A H = -296 kJ/mol 

Es ist ein stechend riechendes Gas, das sich unter Druck und 
Abkühlung leicht verflüssigen lässt. 

Schwefeldioxid entsteht auch bei der Verbrennung von schwe¬ 
felhaltigen Brennstoffen und beim Rösten schwefelhaltiger 
Erze. 

Es wird zur Herstellung der Schwefelsäure benutzt. 


CD h 2 



+ 80 2 

eeee 

«•§§ 



öü 

ItfiV 

8S0 2 
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so 2 + h 2 o 


I 



Schema des 
Kontakt- 
verfahrens 


Schwefeldioxid 

+ 

Sauerstoff 


70% S0 3 
30% S0 2 


1. Kontakt 
600°C 


H ? 0 


85% S0 3 
15% S0 2 


Wärme¬ 

austauscher 

2. Kontakt 
550°C 


h 2 o 


Wärme¬ 

austauscher 

3. Kontakt 



Abgas H 2 S0 4 


Mit Wasser ergibt Schwefeldioxid die schweflige Säure, den 
Hauptbestandteil des „sauren Regens“: 

50 2 + H 2 0 - H 2 S0 3 

Um Schwefelsäure herzustellen, muss das Schwefeldioxid - 
unter Mitwirkung eines Katalysators - zu Schwefeltrioxid oxi¬ 
diert werden: 

2 S0 2 + 0 2 K i‘ 2 S0 3 AH = -98,1 kJ/mol 

Schwefeltrioxid wird heute weltweit fast ausschließlich im Kon¬ 
taktverfahren produziert. Die Umsetzung erfolgt bei etwa 
450°C an einem Katalysator, der vor allem Vanadiumpentoxid 
V 2 0 5 auf einer siliciumdioxidreichen Trägerphase enthält. 

Da die Reaktion stark exotherm ist, erwärmt sich das Gemisch 
auf etwa 600 °C. Bei dieser Temperatur werden nur etwa 70% 
des Schwefeldioxids oxidiert (vgl. 2.1.4 Chemisches Gleichge¬ 
wicht - Prinzip von Le Chatelier). Das Reaktionsgemisch wird 
daher in einem Wärmeaustauscher auf 450°C abgekühlt und an 
einem zweiten Kontakt (Katalysatorschüttung) weiter oxidiert. 
Dabei erwärmt sich das Gemisch auf etwa 550°C und bildet 
etwa 85% S0 3 . Nochmalige Abkühlung und Reaktion an einem 
dritten Kontakt führen zur Bildung von etwa 95% S0 3 (bei 
480 °C). Nun wird das S0 3 in einem Zwischenabsorber mit 
Schwefelsäure herausgewaschen, es entsteht „Oleum“. Das rest¬ 
liche S0 2 (etwa 5% der Ausgangsmenge) wird an einem vierten 
Kontakt zu 90% oxidiert und im Endabsorber ausgewaschen. 
Das S0 3 im Oleum wird durch Zugabe von Wasser in Schwefel¬ 
säure umgewandelt. 

Die Bildung von Schwefelsäure aus Schwefeltrioxid und Wasser 
verläuft stark exotherm: 

50 3 + H 2 0 -> H 2 S0 4 AH =-89,2 kJ/mol 

Die Absorption des Schwefeltrioxids erfolgt mit konzentrierter 
Schwefelsäure. Das anfallende Oleum (Schwefelsäure mit Gehal¬ 
ten von 20 bis 65% an freiem Schwefeltrioxid) kann mit Schwe¬ 
felsäure oder Schwefelsäure-Wasser-Gemischen auf die ge¬ 
wünschte Konzentration gebracht werden. 

Reine konzentrierte Schwefelsäure ist eine farblose, ölige Flüs¬ 
sigkeit mit der Dichte 1,84 g/cm 3 . Sie ist stark hygroskopisch 
(Wasser anziehend). 

Die Akkusäure ist zwanzigprozentige Schwefelsäure. 

Schwefelsäure wird verwendet: 

- zur Herstellung von Düngemitteln 

- zur Herstellung von Säuren und Salzen 

- zur Erzaufbereitung 

- zur Herstellung von Tensiden, Chemiefasern und Farbstoffen 
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Schwefelsäure ist eine der wichtigsten Verbindungen der chemi¬ 
schen Industrie und wird weltweit in Mengen von über hundert 
Millionen Tonnen jährlich erzeugt. Das Düngemittel „Super¬ 
phosphat“ ist eine Mischung aus Calciumdihydrogenphosphat 
und Calciumsulfat. 


Schwefelwasserstoff (Hydrogensulfid) H 2 S 

Das nach faulen Eiern riechende, farblose, sehr giftige Gas ent¬ 
steht bei der Fäulnis von Eiweißverbindungen (Harn, Fäkalien, 
Fischen). 

Als Säure greift es in wässriger Lösung die Oberfläche vieler 
Metalle an, vor allem Silber, Blei und bleihaltige Farben unter Bil¬ 
dung von Sulfiden: 

H 2 S + 2 Ag - Ag 2 S + H 2 

Salpetersäure HN0 3 

In der Technik gewinnt man heute Salpetersäure nach dem Ost¬ 
waldverfahren durch katalytische Oxidation von Ammoniak. Bei 
diesem Verfahren wird Ammoniak mit Luft bei etwa 800 °C an 
Platin-Rhodium-Netzen zu Stickoxid und Wasser oxidiert: 

4 NH 3 + 5 0 2 - 4 NO + 6 H 2 0 AH = -906,9 kJ/mol 



Die Reaktionswärme wird vom Gasgemisch aufgenommen und 
in einem nachgeschalteten Abhitzekessel zur Erzeugung von 
Wasserdampf genutzt. Das auf 200-300 °C gebrachte Reaktions¬ 
gemisch kühlt sich in einem Wasserkühler auf 30-40°C weiter 
ab. Dabei scheidet sich ein Teil des Reaktionswassers aus. 
Anschließend wird das Gas mit komprimierter Frischluft ver¬ 
mischt und einer Absorptions- und Oxidationskolonne zuge¬ 
führt: 

2 NO + 0 2 - 2 N0 2 
3 N0 2 + H 2 0 - 2 HN0 3 + NO 

Die Absorption muss so ausgelegt sein, dass das Abgas frei von 
Stickoxiden anfällt, da es sonst zu einer gefährlichen Verunrei¬ 
nigung der Luft kommen würde. 

Reine konzentrierte Salpetersäure ist eine farblose, stechend 
riechende Flüssigkeit. Sie färbt sich im Licht infolge Zersetzung 
gelb. 

Im konzentrierten Zustande ist Salpetersäure ein starkes Oxida¬ 
tionsmittel. 

Salpetersäure löst alle Metalle außer Gold und Platin und wirkt 
passivierend auf viele unedle Metalle, z.B. Eisen und Alumi¬ 
nium. 


Platin netz als 
Katalysator 



nach längerem 
Betrieb 
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Carbonation 


Kohlendioxid 


Sie wird verwendet: 

- zum Aufschluss von Erzen und Salzen 

- zur Herstellung von Düngemitteln 

- zum Nitrieren von Cellulose 

- zur Herstellung von Sprengstoffen 


Kohlensäure H 2 C0 3 


Kohlensäure nimmt eine Sonderstellung ein, da sie nicht isoliert 
werden kann. Bei der Verbrennung von Kohlenstoffverbindun¬ 
gen entsteht Kohlendioxid. Es löst sich nur geringfügig in Was¬ 
ser, so dass ein Gleichgewicht entsteht, das nur wenig nach 
rechts verschoben ist: 


C + 0 2 
C0 2 + H 2 0 
[H 2 CO s ] 
HC0 3 - 


C0 2 AH = -393,5 kJ/mol 

[H 2 C0 3 ] nicht isolierbar 

H + + HC0 3 - 
H + + C0 3 2 ' 


Kohlenäioxid (Kohlenstoffdioxid) CO z 

Bei der normalen Verbrennung entsteht Kohlendioxid. Das farb¬ 
lose Gas ist schwerer als Luft, es ist nicht giftig, aber es lähmt 
das Atemzentrum. In Höhlen, Brunnen, Gärkellern muss der 
Kohlendioxidgehalt geprüft werden. 4 % Volumenanteil Kohlen¬ 
dioxid ersticken eine Kerze, bei 6 bis 7 % wird der Mensch ohn¬ 
mächtig. 

Da Kohlendioxid die Flamme erstickt, wird es in Feuerlöschern 
angewendet. (Bei Metallbränden wirkt es nicht - man braucht 
trockenen Löschsand.) 

Bei einem Druck zwischen 60 und 70 bar lässt sich Kohlendi¬ 
oxid bei Zimmertemperatur verflüssigen und kommt so in 
Stahlflaschen in den Handel. Wenn die Stahlflasche umgekehrt 
und dann geöffnet wird, verdampft ein Teil des Kohlendioxids 
sehr rasch, so dass der Rest erstarrt. Feste Kohlendioxidflocken 
heißen Kohlensäureschnee, in gepresster Form Trockeneis. Der 
Name sagt aus, dass festes Kohlendioxid bei normalem Luft¬ 
druck, ohne zu schmelzen, in den gasförmigen Zustand über¬ 
geht (sublimiert). Trockeneis dient als Kältemittel bis -78 °C. 
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3.5.3 Wichtige Basen 
Natriumhydroxid NaOH 

Natriumhydroxid ist neben Kaliumhydroxid die stärkste Base 
der chemischen Industrie. Sie wird durch Elektrolyse einer Nat¬ 
riumchloridlösung hergestellt („Chloralkali-Elektrolyse“): 

2 NaCl + 2 H 2 0 - H 2 + Cl 2 + 2 NaOH 

An der Anode bildet sich Chlor, an der Katode Wasserstoff und 
Natronlauge. Anoden- und Katodenraum müssen dabei 
getrennt sein, da ein Gemisch aus Wasserstoff und Chlor explo¬ 
siv ist und Chlor mit der gebildeten Natronlauge chemisch rea¬ 
gieren würde: 

2 NaOH + Cl 2 - NaOCl + NaCl + H 2 0 

Drei technisch wichtige Verfahren, die dies erreichen, werden 
heute angewendet: 

• das Diaphragmaverfahren 

• das Membranverfahren 

• das Amalgamverfahren 

Beim Diaphragmaverfahren erreicht man diese Trennung 
durch eine poröse, stromdurchlässige Scheidewand (Dia¬ 
phragma). Der Vorteil dieses Verfahrens ist, dass die eingesetzte 
Sole (Salzlösung) nicht hundertprozentig rein sein muss und die 
Investitionskosten gering sind. Der Nachteil ist, dass die gebil¬ 
dete Natronlauge noch rund 2 % Natriumchlorid enthält. 

Das Membranverfahren ist eine Weiterentwicklung des Dia¬ 
phragmaverfahrens. Dabei wird der Anodenraum vom Katoden¬ 
raum durch Kunststoffmembranen getrennt, die durch den Ein¬ 
bau von anionischen Gruppen negativ aufgeladen sind. Durch 
diese Kunststoffmembranen können nur Kationen (Na + ) und 
keine Anionen (CI") wandern. Die entstehende Natronlauge ist 
daher vollkommen frei von Chloriden. Der Nachteil dieses Ver¬ 
fahrens besteht darin, dass die eingesetzte Sole äußerst rein 
sein muss und die Membranen, die diesen Anforderungen ent¬ 
sprechen müssen, sehr teuer und bislang noch kurzlebig sind. 
Es ist anzunehmen, dass dieses Verfahren das Verfahren der 
Zukunft sein wird. 

Beim Amalgamverfahren (Quecksilberverfahren) werden 
Anoden- und Katodenvorgang in getrennten Zellen gesondert 
durchgeführt. In der einen Zelle wird durch Verwendung einer 
Quecksilberkatode die Zerlegung der Natriumchloridlösung in 
Natrium und Chlor ermöglicht. Der Grund, warum an einer 
Katode aus Quecksilber Natrium und nicht wie üblich Wasser¬ 
stoffabgeschieden wird, liegt an der Überspannung des Wasser¬ 
stoffs an Quecksilber. Das abgeschiedene Natrium löst sich in 


Chloralkali¬ 

elektrolyse 

1. Katodenreaktion 

h 2 oh 

et e 

© A © H + 

\Jk! 

© © 

2H + + 2e“ —* H 2 t 
(2H 2 0 + 2e~-+ 
H 2 + 2 OH") 

2. Anodenreaktion 


Cl 2 Na + 



2Cr— Cl 2 + 2e" 
(2NaCI — 

Cl 2 + 2Na + + 2e“) 


h 2 ci 2 

| OH"-*|- Na + | 

©- OH"H-Na + ^ 


ci-(ci 2 ) 


Diaphragma, 
für Chlorid 
durchlässig 
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h 2 

|oh4 





:C cl_ 

Membran, für 
Chlorid 
undurchlässig 


der Quecksilberelektrode auf, es wird in eine benachbarte Zelle 
gepumpt, wo das gebildete Natriumamalgam mit Wasser zer¬ 
setzt wird (Katalysator Grafit): 

NaHg x + H 2 0 ^■ t ' NaOH + 'A H 2 + x Hg 

Natriumhydroxid ist hygroskopisch (Wasser anziehend) und 
zerfließt unter Bildung von Natronlauge. Diese Lauge nimmt 
sehr schnell Kohlendioxid auf und wird dann wieder fest. 

Natronlauge greift Metalle, Glas, tierische und pflanzliche Stoffe 
an. Sie wird in der Seifenindustrie, in der Faserstoff- und Kunst¬ 
stoffindustrie verwendet. 

Wegen der lösenden und ätzenden Wirkung benutzt man Natri¬ 
umhydroxid als starkes Reinigungs- und Entfettungsmittel (Vor¬ 
sicht). 



Ammoniak NH 3 - Ammoniakwasser 

Ammoniak wird heute nach dem Haber-Bosch-Verfahren 
unmittelbar aus den Elementen Wasserstoff und Stickstoff her¬ 
gestellt. Es ist eines der ersten Verfahren (1908), bei denen 
Reaktionen unter sehr hohem Druck durchgeführt wurden. 



2NH 3 


Ammoniak¬ 
ausbeute in 
Abhängigkeit 
von Druck und 
Temperatur 


Volumen-% 

NH 3 



Vorgang 

N 2 + 3H 2 ^ 2 NH 3 AH= -91,8 kJ/mol 

Rohstoffe 

Stickstoff, gewonnen aus der Luft, 

Wasserstoff, meist aus Erdgas, Erdöl, Kohle. 

Gleichgewichtsvorgang 

Das dynamische Gleichgewicht wird nach rechts 
verschoben, wenn das Ammoniak aus dem Gleich¬ 
gewicht herausgenommen wird (vgl. 2.1.4 MWG). 

exotherme Reaktion 

Tiefe Reaktionstemperaturen erhöhen zwar die 
Ausbeute, aber das Gleichgewicht würde sich sehr 
langsam einstellen. Daher arbeitet man bei Tempe¬ 
raturen zwischen 400°C und 500°C. 

Gasreaktion 

Hoher Druck verschiebt das Gleichgewicht nach 
rechts. Daher arbeitet man bei Drücken zwischen 
200 bar und 700 bar. 

Katalysator (aus 
Eisenoxid mit 

K-, Ca-, Al-oxiden) 

Stickstoff besitzt große Bindungsenergie. Die Akti¬ 
vierungsenergie ist groß, sie wird durch einen 
Katalysator herabgesetzt, damit der Vorgang 
schneller abläuft. 


Bei 500 °C und 200 bar erhält man bei einem Durchgang ca. 20% 
Ammoniak. Es wird durch Verflüssigung dem Kreislauf entzo¬ 
gen. 

Ammoniak lässt sich durch Druck zu einer farblosen Flüssigkeit 
verdichten. Sie verdampft sehr schnell unter Wärmeaufnahme. 
Daher wird flüssiges Ammoniak als Betriebsflüssigkeit in Kälte¬ 
maschinen benutzt. 
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Das farblose, giftige Gas Ammoniak löst sich leicht unter Wär¬ 
meentwicklung in Wasser: 

NH 3 + H 2 0 -> [NH 4 OH] Ammoniumhydroxid 
ist nicht isolierbar 


Ein Liter Wasser löst bei Normbedingungen über 700 Liter 
Ammoniak. Ammoniumhydroxid kann wie die Kohlensäure 
nicht isoliert werden. Bei solchen Lösungen bilden sich flüssige 
Verbindungen zwischen Ammoniak und Wasser, die über Was¬ 
serstoffbrückenbindungen dreidimensional miteinander ver¬ 
netzt sind. Zu einem ganz geringen Teil bilden sich aus diesen 
Verbindungen Ammonium- und Hydroxidionen: 

[NH4OH] - NH 4 + + OH' 

Ammoniak bildet sich bei der Läulnis und Verwesung stickstoff¬ 
haltiger organischer Stoffe, es entsteht bei der Kohleverarbei¬ 
tung. 



Es ist der Ausgangsstoff für fast alle stickstoffhaltigen Verbin¬ 
dungen: 

- Stickstoffdüngemittel 

- Salpetersäure 

- Harnstoffharze 

- Arzneimittel u.a. 


3.5.4 Technisch wichtige Salze 
Natriumchlorid NaCl 

Natriumchlorid ist für Mensch und Tier lebensnotwendig. Es ist 
Bestandteil des Blutes und ist zum Aufbau der Verdauungssäfte 
(Salzsäure) erforderlich. 

Natriumchlorid dient zum Haltbarmachen von Nahrungsmit¬ 
teln (Einsalzen von Fleisch und Fisch), da Fäulniserreger in Salz¬ 
lösung nicht leben können. 

Die Verwendung von „Tausalz“ - eine Salzlösung hat einen nied¬ 
rigeren Schmelzpunkt als reines Wasser (vgl. 1.7.5 Gefrier¬ 
punktserniedrigung) - wird immer mehr vermieden, da nur 
bestimmte Strandpflanzen einen Salzgehalt im Boden vertra¬ 
gen. 

Natriumchlorid ist der Ausgangsstoff zur Herstellung von Nat¬ 
rium- und Chlorverbindungen. 
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Na + HC0 3 ‘ 

*Ä 

«fc 

kalzinieren 

H;0 ' C0 2 

<Cb«0D 

© 

Na 2 C0 3 


Natriumcarbonat (Soda) Na 2 C0 3 

Natriumcarbonat kommt in der Natur in den großen Sodaseen 
Nordamerikas und Ostafrikas vor. Schon 1775 wurde in einem 
ersten technischen Verfahren Natriumchlorid in Natriumcarbo¬ 
nat umgewandelt. 1861 erfand Ernest Solvay ein besseres Ver¬ 
fahren, das noch heute angewendet wird (Solvay-Werk, Eben¬ 
see). 

Rohstoffe sind: Kochsalzlösung, Kalkstein, Koks und der Hilfs¬ 
stoff Ammoniak. 

Die Schwierigkeit bei diesem Verfahren liegt darin, aus dem Nat¬ 
riumchlorid die Salzsäure durch Kohlendioxid zu verdrängen 
und das leicht lösliche Natriumcarbonat abzutrennen. Das 
geschieht über den Umweg eines Ammoniumsalzes, das in 
einem Kreisprozess zurückgewonnen wird. Dazu sind mehrere 
Verfahrensschritte notwendig. 

Sättigen der Salzlösung mit Ammoniak und Kohlendioxid: 

NaCl + C0 2 + NH 3 + H 2 0 -> NaHC0 3 + NH 4 C1 

Das schwer lösliche Natriumhydrogencarbonat wird durch Filt¬ 
rieren abgetrennt. 

Beim Kalzinieren (Zersetzen durch Erhitzen) entsteht Natrium¬ 
carbonat: 

2 NaHC0 3 - Na 2 C0 3 + C0 2 + H 2 0 

Das entstandene Kohlendioxid wird in den Prozess zurückge¬ 
führt. Der Großteil des benötigten Kohlendioxids entsteht beim 
Brennen von Kalkstein. Der gebrannte Kalk (Calciumoxid) wird 
gelöscht. Es entsteht Calciumhydroxid Ca(OH) 2 , mit dem aus 
dem Ammoniumchlorid Ammoniak ausgetrieben und wieder in 
die Salzlösung zurückgeführt wird: 

2 NH 4 C1 + Ca(OH) 2 - 2 NH 3 + CaCl 2 + H 2 0 
Die Gesamtreaktion für das Solvayverfahren ist: 

Solvayprozess 

2 NaCl + CaC0 3 Na 2 C0 3 + CaCl 2 

freiwillige Reaktion 

Die Reaktion verläuft freiwillig nur von rechts nach links. Solvay 
konnte durch die Anwendung von Ammoniak die Reaktions¬ 
richtung umkehren. 

Als Nebenprodukt entsteht Calciumchlorid, für das man bis 
heute keine befriedigende Verwendung hat. Es wird in die 
Flüsse und Seen eingeleitet und stellt eine Belastung für die 
Umwelt dar. 
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Natriumcarbonat wirkt stark basisch. Es löst Fette und wird 
daher in der Seifen- und Waschmittelindustrie benutzt. Man 
benötigt es in der Metallindustrie und bei der Glasherstellung. 
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Silbersalze - Fotografie 

Silberchlorid lässt sich aus einer Natriumchloridlösung durch 
Silbernitrat ausfällen: 

NaCl + AgN0 3 - NaN0 3 + AgCl 

Das ursprünglich weiße Silberchlorid wird nach kurzer Zeit 
unter der Einwirkung des Lichtes braun bis schwarz: 

Licht 

2 AgCl - 2 Ag + Cl 2 

Das bedeutet: Das bei der Fällung ausgeschiedene Silberchlorid 
ergibt bei der Einwirkung von Lichtenergie fein verteiltes Silber, 
das schwarz ist. Der Vorgang ist ein fotochemischer Vorgang. 

Ein fotochemischer Vorgang ist ein Vorgang, bei dem Licht¬ 
energie in chemische Energie umgewandelt wird. 

Diese Erscheinung wurde im vorigen Jahrhundert entdeckt und 
um 1840 zur Herstellung der ersten fotografischen Bilder aus¬ 
genützt. Entscheidend ist, dass die fotografische Schicht hoch 
lichtempfindlich ist. Das gelbliche Silberbromid ist empfindli¬ 
cher als Silberchlorid. Sensibilisatoren machen die Schicht auch 
für längerwelliges Licht (z.B. Rotlicht) empfindlich. Damit es 
gelingt, das entstandene Bild unempfindlich gegen weitere 
Lichteinwirkung zu machen, muss man es fixieren, d.h. die 
nicht vom Licht beeinflussten Silbersalze entfernen. Schließlich 
muss man das erhaltene Bild, das Negativ, durch erneute 
Behandlung umkehren und als Positiv auf Papier oder Film 
übertragen. 


Prinzip der Fotografie: 

Die Emulsion besteht aus Silberhalogenidkristallen (AgBr, 
Durchmesser ca. 0,5 bis 3 /um), eingebettet in Gelatine. Der Trä¬ 
ger ist Glas, Celluloid oder Celluloseacetat. 


Bei der Belichtung entstehen Silberkeime: 

2 AgBr^> 2 Ag + Br 2 . Das Brom bindet an die Gelatine. Das „laten¬ 
te“ Bild ist nicht sichtbar. 


Bei der Entwicklung wird AgBr chemisch reduziert (Redukti¬ 
onsmittel z. B. Hydrochinon). Kristalle mit Silberkeimen werden 
schneller reduziert. 


Bei der Fixierung wird unbelichtetes AgBr mit Fixiersalz (Na 2 S 2 - 
0 3 , Natriumthiosulfat) herausgelöst. Das Negativ ist lichtun¬ 
empfindlich. 


Versuch 

Zu einer 
Kochsalzlösung 
Silbernitratlösung 
zutropfen. 

Es entsteht weißes 
Silberchlorid. 
Die Suspension 
auf zwei Reagenz¬ 
gläser aufteilen: 
eines dunkel 
aufbewahren, 
eines in die 
Sonne stellen. 



r * 

f 


weiß 



/ 



grau 


V J 

\ 

\ 


unbelichtet belichtet 


Schematischer 
Querschnitt 
eines Schwarz¬ 
weißfilms 


Emulsion 

Träger 


Belichtung 


inui 
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Ca 2+ S0 4 2 

o«ß 
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Der wichtigste fotochemische Vorgang in der Natur ist die Foto¬ 
synthese (vgl 4.5.1). 


3 . 5.5 Baustoffe und Bindemittel 

In der Natur vorkommende Stoffe, wie Steine, Lehm oder Holz, 
sind schon frühzeitig als Baustoffe verwendet worden. 

Unter Baustoffen versteht man heute alle natürlichen und 
künstlichen Stoffe, die zum Bauen, Sichern und Ausstatten von 
Bauten, Bauteilen, Brücken usw. benutzt werden. Diese Stoffe 
werden in Normen möglichst genau festgelegt. 

Unter Bindemitteln versteht man Baustoffe, die mit Wasser ei¬ 
nen formbaren Brei bilden, der nach einiger Zeit hart wird: Bau¬ 
gipse, Baukalke, Zement. Hydraulische Bindemittel werden auch 
unter Wasser und bei Luftabschluss hart. 

Baugips Önorm B3321,B3370 und DIN 1168 

Herstellung: Baugipse werden durch Brennen von Rohgips 
(Gipsstein), aus Nebenprodukten der chemischen Industrie 
oder aus dem in Entschwefelungsanlagen kalorischer Kraft¬ 
werke anfallenden Gips hergestellt: 

CaS0 4 ■ 2 H 2 0 - CaS0 4 • H 2 0 (Halbhydrat) + VA H 2 0 

120 bis 200°C 

CaS0 4 ■ 2 H 2 0 -► CaS0 4 (Anhydrit) + 2 H 2 0 
ca. 400 bis 500°C 

CaS0 4 ■ 2 H 2 0 - CaO + S0 3 + 2 H 2 0 
ca. 1000°C 

Baugipse sind anorganisch-mineralische Stoffe. Sie bestehen 
mindestens zu 50% Massenanteilen aus Dehydratationsproduk¬ 
ten des Calciumsulfatdihydrates CaS0 4 ■ 2 H 2 0, denen werksei¬ 
tig Zusätze beigegeben sein können. 

Stuckgips, CaS0 4 • V 2 H 2 0, erhärtet mit Wasser zu einer nicht 
sehr dichten Masse. Dabei nimmt das Volumen um ungefähr 1 % 
zu, so dass der Gips Formen gut ausfüllt. 

Putzgips, CaS0 4 ■ l A H 2 0/CaS0 4 /Ca0, bildet ein dichteres 
Gefüge, er ist fester und beständiger. 

Estrichgips, CaS0 4 /CaO, härtet zu einem sehr beständigen 
Gips-Kalkstein-Gemisch aus. 

Baugipse erhärten nach dem Anrühren mit Wasser unterschied¬ 
lich schnell. Zunächst bilden sich übersättigte Calciumsulfatlö- 
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sungen. Aus diesen kristallisieren nadelförmige Gipskristalle, 
die miteinander verfilzen. Gipsstein ist wasserempfindlich und 
soll nicht für Feuchträume oder Fassaden verwendet werden. 
Durch Mischen mit Siliconharzen erzeugt man wasserbestän¬ 
dige Gipskartonplatten. 


Baukalk Önorm 3324 und DIN 1060 

Herstellung: Ausgangsstoff ist der natürliche Kalkstein, aus 
dem viele Gebirge bestehen. Hauptbestandteil ist Calciumcar¬ 
bonat, das bis zu 10% Beimengungen (z. B. Magnesiumcarbonat, 
Quarz und Ton) enthalten kann. Durch sogenanntes Brennen, 
d. h. Erhitzen auf 1 200 bis 1400°C erhält man Calciumoxid: 

CaC0 3 - CaO + C0 2 AH = +178 kJ/mol 

Das Kalkbrennen erfolgt entweder in Schachtöfen oder Dreh¬ 
rohröfen (vgl. Zementherstellung). Brennöfen, Brecher und 
Mahlanlagen werden mit Schallschutz- und Entstaubungsein¬ 
richtungen gebaut, um eine Beeinträchtigung der Umwelt zu 
verringern. Das Kalkbrennen ist stark endotherm. Die notwen¬ 
dige Wärmeenergie wird in Schachtöfen durch Verbrennung von 
Koks erzeugt. In die Drehrohröfen wird mit Pressluft eine meh¬ 
rere Meter lange Flamme eingeblasen. Der Branntkalk fällt in 
nussgroßen Stücken an. Er zieht begierig Wasser an und muss 
daher gut verschlossen aufbewahrt werden. 

Das Kalklöschen ist die Reaktion von Branntkalk mit Wasser: 
CaO + H 2 0 - Ca(OH) 2 AH= -64 kJ/mol 

Verwendet man wenig Wasser, verdampft es bei dieser exother¬ 
men Reaktion zischend, weshalb man vom „Kalklöschen“ 
spricht. Es entsteht Calciumhydroxid (gelöschter Kalk oder 
Löschkalk). Löschkalk ist wenig wasserlöslich, die Lösungen 
reagieren basisch. Calciumhydroxid wird von Salzsäure gelöst. 
Es ist eine starke Base, welche die Haut ätzt und viele Farbstoffe 
zerstört. Sie dient zur Neutralisation saurer Böden, zum Hygie- 
nisieren von Klärschlamm, sie ist eine wichtige Base der Indust¬ 
rie. 

Die Stahlindustrie verwendet Calciumoxid als Schlacke bilden¬ 
des Flussmittel. Die Zucker-, Soda-, Glas- und Zementindustrie 
verwenden „Kalk“. Die Synthesen der organischen Chemie, die 
Kunststoff- und die Gummiindustrie benötigen ihn als Rohstoff. 

Baukalke sind vorwiegend Bindemittel. Sie dienen zur Herstel¬ 
lung von Mörtel. Sie vermögen Natur- und Kunststoffe in Form 
von Sand, Kies, Splitt und Schotter zu verbinden. 

Wirksame Bestandteile der Baukalke sind: Kalk (Calciumoxid, 
CaO), Magnesia (Magnesiumoxid, MgO), Kieselsäure (Silicium¬ 
dioxid, Si0 2 ), Tonerde (Aluminiumoxid, A1 2 0 3 ), Eisenoxid 
[Eisen(III)-oxid, Fe 2 0 3 ]. 


CaC0 3 CaO C0 2 



%-of 

+ 8 % 


CaO H 2 0 Ca(OH) 2 
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Baukalke unterscheiden sich durch ihr Erhärtungsverhalten. 

Bei der Carbonaterhärtung nimmt Calciumhydroxid (und 
Magnesiumhydroxid) Kohlendioxid auf. Es wird Sand beige¬ 
mischt, um den Kalk zu verdünnen und luftdurchlässiger zu 
machen. Die Kohlendioxidaufnahme wird durch das Wasser ver¬ 
größert, das mehr Kohlendioxid als die Luft enthält, ferner 
durch das Aufstellen von Koksöfen und Gasbrennern. 


Schema des Kalkkreislaufes 



Erhärten des 

Kalkmörtels (schematisch) 





Bei der hydraulischen Erhärtung bilden sich Silicate. Sie 
hängt von dem Gehalt an salzsäurelöslichen Anteilen von Kie¬ 
selsäure, Tonerde und Eisenoxid ab. Gesteigert ist diese Wir¬ 
kung beim Zement. 

Anstelle von Kalk wird in geringerem Umfang Magnesit (MgC0 3 ) 
für die Herstellung von Baustoffen verwendet. Vor allem wer¬ 
den daraus feuerfeste Stoffe, Kunststein (Önorm B 3454) und 
Leichtbauplatten (Heraklith) hergestellt. 


Zement Önorm B 3310 und DIN 1164 

Zement ist ein fein gemahlenes hydraulisches Bindemittel für 
Mörtel und Beton, das im Wesentlichen aus Verbindungen von 
Calciumoxid mit Siliciumdioxid, Aluminiumoxid und Eisenoxid 
besteht, die durch Sintern (selten Schmelzen) entstanden sind. 

Herstellung: Zement darf nur in zweckdienlich eingerichte¬ 
ten, fachmännisch geleiteten und überwachten Werken herge¬ 
stellt werden. 

Rohstoffe: Tone, Kalkstein, Kreide, Mergel (natürliche 
Mischung aus Kalk und Ton), ferner als Zuschläge Gips und 
Schlacke. 

Verfahren: Die gemahlenen und in bestimmten Massenver¬ 
hältnissen (für Portlandzement etwa 77% CaC0 3 , 14% Si0 2 , 4% 
A1 2 0 3 , 2 % Fe 2 0 3 , 3 % MgC0 3 ) gemischten Rohstoffe werden unter 
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Wasserzusatz granuliert. Viele Zementwerke vermahlen auch 
trocken. Die Gesteinsmehlklümpchen durchwandern einen 
Drehrohrofen bei Brenntemperaturen um 1400°C, wobei 
Zementklinker entsteht. 


FUeßschema 
der Zement - 
Herstellung 


Das Gmundner Zementwerk erzeugt ca. 500000 t/Jahr (ca. 10% 
des österreichischen Verbrauches). Wärmebedarf ca. 400 Mio. 
kWh/Jahr. Staubgehalt der Abgase ist etwa 75 mg/m 3 . 

Die Zementbildung ist eine Reaktion im festen Zustand, ein 
Zusammensintern der Massen. 


Kalkstein zerfällt in Calciumoxid und Kohlendioxid: 

CaC0 3 —> CaO + CO 2 

Ton (A1 2 0 3 • 2 Si0 2 • 2 H 2 0) gibt bei 500°C Wasser ab, es bildet 
sich ein Gemisch: 

Ton -> A1 2 0 3 + Si0 2 

Calciumoxid verbindet sich mit Aluminiumoxid zu Tricalcium- 
aluminat: 

3 CaO ■ A1 2 0 3 


Calciumoxid verbindet sich mit Siliciumdioxid zu Di- und Trical- 
ciumsilicaten: 


2 CaO ■ 

3 CaO 


Si0 2 

Si0 2 


(etwa 80% der Klinkermasse) 


Außerdem entsteht Tetracalciumaluminatferrit: 
4 CaO ■ A1 2 0 3 ■ Fe 2 0 3 


Bei höheren Temperaturen (ca. 1450°C) sintern diese Massen 
mit Calciumoxid zusammen. Der gebildete Zementklinker 
besteht also aus einer Mischung von Calciumaluminaten, Calci¬ 
umsilicaten und Calciumaluminatferriten. Er wird in Kugelmüh¬ 
len bis zu einer Feinheit von ca. 3 000 cm 2 Oberfläche/Gramm 
gemahlen. Je feiner der Zement gemahlen wird, desto reaktions¬ 
freudiger ist er und desto fester bindet er. 


Steinbruch 
Mergel Kalkstein 

J_ _2_ 

3 3 



100-120 t/h Zement 


Das Erstarren und Erhärten von Zement erfolgt durch che¬ 
mische und physikalische Bindung von Wasser. Es entstehen 
Calciumhydroxid und wasserhaltige Calciumsilicate. Wasser 
und Zement bilden den Zementleim. Die Oberfläche der 
Zementkörner steigt von ca. 3 000 cm 2 /g durch Bildung einer 
kolloiden Lösung im Laufe der Erhärtung auf schätzungsweise 
2 000000 cm 2 /g an. Es bilden sich feine Kristallnadeln, die zu 
einem festen Gefüge verfilzen und Zuschlagstoffe verkitten: 
Zementleim wird zu Zementstein. 


Zement erhärtet, mit Wasser angerührt, sowohl an der Luft als 
auch unter Wasser. Das Erstarren des Zementbreis darf frühe- 
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Entwicklung 
des Gefüges 
von Zement 


Lösen von Zement 



stens eine Stunde nach dem Anteigen beginnen und soll bei 18 
bis 21°C spätestens nach zwölf Stunden abgeschlossen sein. 
Die Festigkeit wird mit genormten Probekörpern aus Zement¬ 
mörtel geprüft. Sie muss bei Normalzement (PZ 275) nach 28 
Tagen mindestens 27 N/mm 2 erreichen. Hochfester Zement 
(PZ 475) erreicht in dieser Zeit 46,6 N/mm 2 . Die Festigkeit steigt 
über Monate langsam weiter an. 

Die Erhärtungsreaktion ist exotherm (ca. 420 kJ/kg Portlandze¬ 
ment). Massive Bauwerke, wie Staumauern, müssen daher in 
gestaffelten Blöcken ausgeführt werden, um den Wärmeabfluss 
zu erleichtern und Kühlrisse zu vermeiden. 


Beton Önorm B 4200, B 2301 und DIN 1045 


Kristallbildung 



Stabiles Gefüge 



Beton ist ein künstlicher Stein, der aus einem Gemisch von Ze¬ 
ment, Zuschlagstoffen und Zugabewasser (gegebenenfalls auch 
mit Betonzusatzmitteln) durch Erhärten des Zementleimes ent¬ 
steht. 

Zuschlagstoffe sind: 


natürliche schwere 

leichte 

Sand, Kies, Splitt, Schotter, gebro¬ 
chen aus Granit, Basalt, Porphyr, 
Kalkstein 

Naturbimsstein, Lavaschlacke, Tuff¬ 
gestein, Sägemehl, Holzwolle, Kork 

künstliche schwere 

leichte 

dichte Hochofenschlacke, Klinker¬ 
bruch, Eisenschrott 

granulierte Hochofenschlacke, Hüt¬ 
tenbims, Müllschlacke, Ziegelsplitt, 
poröse gebrannte Tonerde 

Maßgebend für die Güte eines 

Betons ist das Masseverhältnis 


von Wasser zu Zement, der W/Z-Wert. Bei einem W/Z-Wert von 
0,4 wird das Zugabewasser vollständig gebunden. Es entstehen 
keine mit Wasser oder Luft gefüllten Kapillarporen und der 
Beton erhärtet schnell zu einer hohen Festigkeit. Bei einem 
W/Z-Wert von 0,7 erhärtet Beton langsamer, enthält Kapillarpo¬ 
ren und wird nur etwa halb so druckfest wie beim W/Z-Wert 0,4. 

Stahlbeton (bewehrter Beton) ist ein Verbundbaustoff aus 
Beton und Stahl. Dieser Verbund ist möglich, weil Beton und 
Stahl die gleiche Wärmeausdehnungszahl aufweisen können, 
der Beton fest an dem Stahl haftet und ihn vor Korrosion 
schützt. 


Betonschädigung. Beton kann durch Wasser und darin 
gelöste Stoffe geschädigt werden (Önorm B 3305). Besonders 
aggressiv wirken sehr weiches Wasser, saures Wasser, Sulfate, 
Magnesiumsalze, Ammoniumverbindungen und Öle. Schutz¬ 
maßnahmen sind bituminöse Anstriche, Wasserglasanstriche 
oder Kunststoffbeschichtungen. 
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3.5.6 Glas und keramische Werkstoffe 


Glas 

Im allgemeinen Sinne versteht man unter Glas einen Stoff, der 
nach vollständigem Schmelzen - ohne merklich zu kristallisie¬ 
ren - durch Abkühlen erstarrt ist. Gläser ähneln strukturmäßig 
Flüssigkeiten, deren Zähigkeit bei normalen Umgebungstempe¬ 
raturen so hoch ist, dass sie als feste Körper anzusprechen sind. 
Die Bausteine sind so durcheinander gewürfelt, dass sie weder 
in festen Abständen wiederkehren noch ihre Orientierung bei¬ 
behalten. 

Gläser sind Festkörper mit hohem Fehlordnungsgrad. 


Kristallgitter von Quarz 
mit Fernordnung 



Struktur von Quarzglas 
ohne Fernordnung 



zweidimensionales Schema (nur drei Sauerstoffatome 
des Si0 4 -Tetraeders sind gezeichnet) 


Die Fähigkeit zur Glasbildung besitzen unter den anorgani¬ 
schen Stoffen die Oxide von Silicium, Bor, Germanium, Phos¬ 
phor und Arsen. Auch einige Schwefel- und Selenverbindungen, 
gewisse Metalllegierungen und organische Stoffe können unter¬ 
halb ihres Schmelzpunktes in den Glaszustand übergehen. Die 
Glasschmelze hat eine Zähigkeit (Einheit: Pascalsekunde, 1 Pas) 
von etwa 10 Pas (vergleichbar mit Olivenöl). Im Heißverarbei¬ 
tungsbereich, dem plastischen Zustande, haben Gläser eine 
Zähigkeit zwischen 10 3 Pas (vergleichbar mit Honig) und 
10 7 Pas. Bei dieser Erweichungstemperatur verformt sich Glas 
noch durch sein Eigengewicht. Im Bereiche der Glasüber¬ 
gangstemperatur (Tg) erreicht die Zähigkeit Werte zwischen 
10 12 und 10 14 Pas, es entsteht der typische spröde Glaszu¬ 
stand. 

Gläser sind gegenüber Kristallen gleicher Zusammensetzung 
instabiler und haben eine geringere Dichte als diese. Eine Kris¬ 
tallisation (Entglasung) findet wegen der hohen Zähigkeit prak¬ 
tisch nur bei zu langsamer Abkühlung statt. 
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Quarzglas 

(dreidimensionales 
Schema mit 
Si0 4 -Tetraedern) 



Natron¬ 


wasserglas 

(zweidimensio¬ 
nales Schema) 



ONa + oO 2 " • Si 4+ 


Quarzglas kann als einziges Glas durch eine genaue chemi¬ 
sche Formel (Si0 2 ) beschrieben werden. Es entsteht aus dem 
kristallinen Quarz, indem sich beim Schmelzen Silicium-Sauer¬ 
stoffbindungen öffnen, die sich beim Erstarren nicht mehr in 
der richtigen Weise zurückbilden. Quarzglas hat wegen seiner 
geringen Wärmeausdehnung eine hohe Temperaturwechselbe¬ 
ständigkeit. Wichtig sind seine extreme UV-Durchlässigkeit und 
sein hoher Erweichungspunkt. Quarzglas ist sehr teuer, da es 
aus sehr reinem Quarz bei über 2 000°C hergestellt werden 
muss. 

Wasserglas entsteht durch Zusammenschmelzen von Quarz 
mit Soda (oder Pottasche). Ab 1000 °C entstehen aus den Carbo- 
naten Alkalioxide. Sie wirken als Flussmittel und lagern sich an 
geöffnete SiO-Bindungen im Quarzgitter an: 


O O 

I I 

— O — Si — 0 — Si — O— + Na 2 0 

I I 

0 o 


o 

I 

— O — Si — CTNa + Na + 0 

I 

0 


Da keine definierte Verbindung entsteht, gibt man das Molver¬ 
hältnis der Oxide an. Üblich ist die Zusammensetzung Na 2 0 ■ (2 
bis 4) Si0 2 . Das durch Ionenbindungen aufgelockerte Quarzgit¬ 
ter wird wasserlöslich. Natron- und Kaliwasserglas bilden kol¬ 
loide, stark basische Lösungen. 

Wasserglas besteht aus wasserlöslichen bzw. in Wasser gelösten 
Alkalisilicaten. 

Es wird als Flammschutzmittel, zum Konservieren von Eiern 
und als anorganischer Leim verwendet. Es dient als Zusatz zu 
Detergenzien (verhindert das Ausflocken), als Bindemittel in 
Farben, als Bautenschutzmittel, Hilfsmittel in der Textilindu¬ 
strie und in der Wasseraufbereitung. Durch Ansäuern von Was¬ 
serglas flockt ein voluminöser Niederschlag aus, der in gewa¬ 
schener und getrockneter Form Kieselgel heißt. Kieselgel ist 
wegen seiner großen Oberfläche (ca. 700 m 2 /g) ein Trockenmit¬ 
tel, ein Träger für Katalysatoren und eine stationäre Phase in der 
Chromatografie. 


O 

I 

- — Si — O — 
I 

O 
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Technische Gläser 

Der nicht metallische Werkstoff Glas ist ein homogener, nicht 
kristalliner (amorpher) Festkörper von hoher Durchsichtigkeit. 
Glas hat eine geringe Leitfähigkeit für Wärme und Elektrizität. 
Es wird weder von Luft, Wasser, Säuren noch von den meisten 
anderen Flüssigkeiten angegriffen. Nur Flusssäure ätzt Glas und 
konzentrierte Basen können es angreifen. Glas hat gute Formbe¬ 
ständigkeit bei hohen Temperaturen und bildet von selbst eine 
glatte Oberfläche, die sich leicht reinigen lässt. Man kann Glas 
färben. 

Technische Gläser sind meist Gemische verschiedener Silicate. 

Sie entstehen, wenn dem Quarz Alkalicarbonate als Flussmittel 
und Erdalkalicarbonate als Stabilisatoren zugegeben werden. 
Auch Läuterungsmittel, die das Austreten von Gasblasen aus 
der Schmelze erleichtern (z.B. Natriumsulfat, Natriumchlo¬ 
rid ...) werden zugesetzt. Werden die Alkaliionen im Glas durch 
zwei- oder mehrwertige Ionen (Erdalkalien, Aluminium, Bor, Blei 
u.a.) ersetzt, bilden sich Brücken zwischen Alkalisilicatketten 
und das entstehende Netzwerk wird wasserunlöslich. 

Normalglas (Fensterglas, Natronkalkglas). Es hat die unge¬ 
fähre Zusammensetzung Na 2 0 ■ CaO ■ 6 Si0 2 . Als Rohstoffe wer¬ 
den feiner Quarzsand, Soda und möglichst reiner, fein gemahle¬ 
ner Kalkstein verwendet. Zerkleinerte Glasscherben erleichtern 
das Schmelzen. Je Kilogramm Glas braucht man 5 bis 30 MJ Wär¬ 
meenergie. Der Schmelzbereich liegt zwischen 1600 und 
1800°C. 

Etwa 90% des weltweit erzeugten Glases ist dieses Natronkalk¬ 
glas. 


Daneben haben weitere Glassorten technische Bedeutung: 


Glassorte 

Rohstoffe 

Mengen in % 

Eigenschaften und 
Verwendung 

Normalglas 

Si0 2 

65-75 

erweicht ab 500°C 


CaC0 3 

10-15 

nicht laugenbeständig 


Na 2 C0 3 

12-16 

Flach- und Hohlglas 

Kaliglas 

Si0 2 

70 

höherer Schmelzbereich 

CaC0 3 

6-12 

chemisch beständiger 


k 2 co 3 

8-12 

Kristallglas, Laborglas 

Borsilicatglas 

Si0 2 

70-80 

geringe Wärmeausdehnung 


A1 2 0 3 

2- 7 

laugenbeständig 


b 2 o 3 

7-13 

erweicht ab 1 000 °C 


BaO 

0- 5 

Laborgeräte und Kochgeschirr 


CaO 

0- 5 

(Jenaer Glas, Pyrex u.a.) 

Bleiglas 

Si0 2 

40-70 

starke Lichtbrechung 


PbO 

18-38 

Schmuckglas (Bleikristall) 


k 2 co 3 

6-15 

optisches Glas (Flintglas) 


Na 2 C0 3 

5-18 

Strahlenschutz 


Technisches 

Glas 

(dreidimensio¬ 
nales Schema) 
enthält Kationen 
mit Ladungs¬ 
zahl +2, +3 
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In Glas sind die Silicattetraeder nicht regelmäßig miteinander 
verknüpft. Gläser erweichen in einem breiten Temperaturbe¬ 
reich, weil sich die Ketten langsam durch die thermische Bewe¬ 
gung entwirren. 

Farbgläser können durch Zugabe von Metalloxiden oder kol¬ 
loiden Metallen zur Glasmasse erzeugt werden: 

Eisen(II)-oxid_grün, Cobalt(II)-oxid_blau, kolloides 

Gold rot, Eisen(III)-oxid braun, Mangan(III)-oxid vio¬ 
lett, Kupfer(I)-oxid rot, Praseodym(III)-oxid grünlich, 

Neodym(III)-oxid_rotviolett u. a. 

Fototrope Gläser vermindern ihre Lichtdurchlässigkeit im 
sichtbaren Spektralbereich (400-700 nm) bei Bestrahlung mit 
Sonnenlicht. Ausschlaggebend ist dessen Anteil an ultraviolet¬ 
ter und kurzwelliger Strahlung. Ursache der Schwärzung ist die 
Bildung von Silberteilchen (Durchmesser 5-30 nm) aus Silberha¬ 
logeniden, die im Glas eingeschlossen sind: 

Sonnenlicht 

AgCl Ag + CI 

durchsichtig Dunkelheit undurchsichtig 

Der Vorgang entspricht dem fotografischen Prozess, ist aber 
reversibel, da die Chloratome nicht aus dem Glas entweichen 
können und mit dem Silber wieder zu durchsichtigem Silber¬ 
chlorid reagieren. Auch Kupfer(I)-ionen können als Reduktions¬ 
mittel für Silberionen in das Glas eingebaut werden. 

Bei einem typischen fototropen Glas ist die Transmission ohne 
Sonnenbestrahlung ca. 90%, bei hellem Sonnenlicht nur ca. 
25%. Die Schwärzung bzw. Wiederaufhellung dauert relativ 
lange (ca. 10 min). 

Technische Herstellung von Glas. Die Rohstoffe Quarz¬ 
sand, Soda und Kalkstein oder Kreide werden fein gemahlen, 
gemischt und gewöhnlich in Wannenöfen, die bis 100 m lang 
sein können, erhitzt. Sie sind für den kontinuierlichen Betrieb 
eingerichtet. An das Schmelzen schließt sich sofort die Verar¬ 
beitung an. Hohlglas wird mundgeblasen, maschinengeblasen 
oder gepresst. Flachglas wurde bis 1900 mundgeblasen, seit 
1905 nach verschiedenen Verfahren gezogen. Seit Anfang der 
sechziger Jahre wird vor allem das Float-Verfahren verwen¬ 
det. Die Glasmasse schwimmt auf einem Bad aus geschmolze¬ 
nem Zinn. Ein schwach reduzierendes Schutzgas verhindert die 
Oxidation der Metalloberfläche. Floatglas kann unmittelbar als 
Spiegelglas verwendet werden, während gezogenes Glas 
geschliffen und poliert werden muss. Die Weltglasproduktion 
betrug 1982 geschätzte 71 Mio. Tonnen. 
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Gemenge Brenner- Unterfließ- z.B. Flaschen | Feuer- 
l flammen wall t Ipolitur- 

Entnahme zur / Flarh- Ü zone 
\ Produktion von 



T.. 




1600°C 1650°C 1500°C 

Schmelzwanne: 

Länge 20-100 m, Breite bis 10 m 


um 


reduzierende 

Atmosphäre 

J [^-Erhitzer 


Kühltunnel 


Flach¬ 
glas 

Glasband 

Transport- 1000°C __ N 

rollen fff Floatband 

Elektroheizung [£."§* m 

Breite 4-8 m 


flüssiges Zinn 


600 


■c\ 


ÖOÖ 

200°C 


Wannenofen zur Flachglasherstellung nach dem 

Glasherstellung (schematisch) Float-Verfahren (schematisch) 


Sicherheitsglas. Einscheibensicherheitsglas wird durch 
Erwärmen und rasches Abkühlen vorgespannt. Es zerfällt bei 
Bruch in kleine Glasstücke ohne scharfe Kanten. Neben dieser 
thermischen Vorspannung kann man das Glas auch chemisch 
Vorspannen, indem man Natrongläser in eine Kalisalzschmelze 
eintaucht. Die Natriumionen einer 0,1 mm dicken Oberflächen¬ 
schicht werden durch die größeren Kaliumionen ersetzt, 
wodurch die Vorspannung entsteht. Verbundglas besteht aus 
zwei oder mehreren Scheiben, die durch zäh elastische Kunst¬ 
stoffschichten verbunden sind. Sie zerfallen nicht beim Bruch. 

Emaille (Email) ist eine Sonderform des Glases. Sie entsteht 
aus den Oxiden des Natriums, Siliciums, Bors, denen im 
geschmolzenen Zustand Trübungsmittel, wie Zinndioxid, Calci¬ 
umphosphate, und Farbstoffe zugesetzt werden. Der mit Was¬ 
ser angerührte Brei der Emaillestoffe wird auf das gereinigte 
Metall durch Eintauchen oder Aufsprühen aufgetragen. Beim 
Einbrennen im Emailleofen schmilzt die Masse zu einem glän¬ 
zenden, fest haftenden Überzug zusammen. Emaillen sind 
leicht zu reinigen. Sie sind stoßempfindlich. Beim plötzlichen 
Temperaturwechsel und beim trockenen Erhitzen splittern sie 
ab. 

Glasfasern mit Durchmessern von 0,005 bis etwa 0,15 mm 
können als Isolierglasfasern, Textilglasfasern und Lichtleitfa¬ 
sern dienen. Lichtleitfasern leiten Licht auf beliebig gekrümm¬ 
ten Wegen durch Totalreflexion zwischen dem hoch Licht bre¬ 
chenden Glas des Kernes und dem niedrig brechenden Glas des 
Mantels. Sie können zur Beleuchtung und Beobachtung unzu¬ 
gänglicher Stellen, zur Verteilung des Lichtes einer Lichtquelle 
an mehrere Stellen, zur Übertragung von Bildern und in der 
Nachrichtentechnik verwendet werden. Während die Intensität 
eines Lichtsignals in üblichen optischen Gläsern nach einer 
Wegstrecke von ca. 1 m auf die Hälfte abfällt, erfolgt dieser 
Abfall in Lichtleitern auf Strecken von ca. 100 m und in Licht¬ 
wellenleitern für die Nachrichtentechnik nach vielen Kilome¬ 
tern. 
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Lichtwellen¬ 

leiter 


Herstellung der 
Vorform 
CVD-Verfahren 
(schematisch) 


Substratstab 


Poröse 

Vorform 



_I Dämpfe 

SiCI 4 , CeCI 4 , 0 2 etc. 


Lichtwellen¬ 

leiter 

Schema des 
Faserziehens 

Clasvorform 
Mantel Kern 



Lichtwellenleiter (LWL) aus Quarzglas sind die aussichts¬ 
reichsten Übertragungsmedien der Zukunft. Sie erlauben bei¬ 
nahe unbeschränkte, verstärkerfreie Informationsübertragung 
über viele Kilometer. Heute kann man über 10 000 Telefonge¬ 
spräche gleichzeitig durch eine Glasfaser führen und bis zu 
einer Leiterlänge von 40 km (in Zukunft werden wahrscheinlich 
1 000 km möglich sein) ohne Zwischenverstärker auskommen. 
Das ist jeweils ein Vielfaches von dem, was man mit Kupferka¬ 
beln erreicht. Weitere Vorteile gegenüber den konventionellen 
Kupferkabeln sind: 

- kleiner Kabeldurchmesser und geringes Gewicht 

- hohe Abhörsicherheit und kein Nebensprechen 

- keine Beeinflussung durch Blitz, Hochspannungsleitungen 
oder elektrische Bahnen 

- größere Sicherheit, da nur Licht und kein Strom geleitet wird 

- höhere Lebenserwartung (20 bis 30 Jahre), da Glas nicht kor¬ 
rodiert 

Lichtwellenleiter werden aus hoch reinem Quarzglas herge¬ 
stellt, dessen Brechungsindex durch Zusatz von Germanium 
erhöht oder von Bor erniedrigt werden kann. Ausgangsstoffe 
sind durch Destillation hoch gereinigtes Siliciumtetrachlorid 
(vgl. 3.3.2 Silicium), Germaniumtetrachlorid, Bortribromid und 
Sauerstoff. Durch Erhitzen dieser Mischung mit einem Knallgas¬ 
gebläse scheiden sich aus der Gasphase Glasschichten auf einen 
Trägerstab aus Quarz ab (Chemical Vapor Deposition, CVD). Es 
entsteht eine zylindrische Vorform, die bei 2 000°C mit einer 
Ziehgeschwindigkeit von etwa 200 m/min zur Faser gezogen 
wird. Aus einer Vorform erhält man 20-40 km Lichtwellenleiter 
mit einem Durchmesser von 0,10 bis 0,15 mm, der auf 1% 
genau eingehalten werden muss. Während des Ziehens wird die 
Glasfaser mit einer Schutzschicht aus Kunststoff (z.B. Silicon) 
überzogen. 


Keramische Werkstoffe 

In keramischen Werkstoffen liegen kristalline und glasartige 
Phasen nebeneinander vor. 

Glaskeramik wird durch Wärmebehandlung nach einer 
genauen Temperatur-Zeit-Kurve hergestellt. Durch Zugabe hoch 
schmelzender Stoffe (Titan- oder Zirkoniumdioxid) bilden sich 
mikroskopisch feine Kristalle. Der Anteil der Kristallphase am 
Gesamtvolumen kann 50-90% sein. So erzielt man einen Werk¬ 
stoff fast ohne Wärmeausdehnung, der daher gegen sehr 
schroffen Temperaturwechsel unempfindlich ist (Herdplatten, 
z.B. aus Ceran, Knochenprothesen). 
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üblichen Brenntemperaturen nicht schmelzen, werden sie von 
den geschmolzenen Natrium- und Kaliumsilicaten zu einer 
festen Masse verkittet. 

Ton waren oder keramische Massen sind Gemische gesinterter 
Silicate. 

Tone sind plastisch, d.h., sie quellen und bilden mit Wasser 
Massen, die sich formen lassen. Beim Trocknen geben sie anhaf¬ 
tendes Wasser ab, sie schwinden (Trockenschwindung). Bei 
höheren Temperaturen entweicht auch chemisch gebundenes 
Wasser (Brennschwindung). Bei etwa 1000°C beginnen chemi¬ 
sche Reaktionen, die Bildung von Aluminiumsilicaten (3 A1 2 0 3 • 
2 Si0 2 ). Um das Schwinden abzuschwächen, setzt man Mage¬ 
rungsmittel zu, z. B. Sand. Um die hohe Brenntemperatur herab¬ 
zudrücken, gibt man Flussmittel zu, z.B. Feldspat. Bei einer 
Brenntemperatur um 1000°C entsteht poröses Material. Ab 
1 300 °C schließen sich die Poren und der Scherben wird wasser¬ 
dicht. 


Wasser 


Ton 

Pressen 

—Qj-HMischenj 

Formbare 

Masse 

Quarzsand 


Feldspat 


Schlicker 


Maschinen- 
Jer Hand¬ 
formen 


Brennen 

Glasieren 


Form¬ 

körper 


Keramik 


Gießen 


Fließschema der Keramikherstellung 


Man unterscheidet folgende Keramikarten: 

Tongut (oder Irdengut) wird aus Lehm bei etwa 1000°C 
gebrannt. Es ist rotbraun gefärbt, porös und wasserdurchlässig 
(Ziegel, Blumentöpfe). 

Steingut (Weichkeramik) enthält neben eisenfreiem Ton 45% 
Quarz und 10% Feldspat, es wird bei 1200°C gebrannt. Der 
Scherben ist porös, weiß und mäßig fest (Waschbecken, 
Geschirr). 

Glasuren sind Mischungen, die wegen ihres hohen Feldspatge¬ 
haltes beim Brennen vollständig schmelzen. Sie machen Tongut 
und Steingut wasserdicht. 

Steinzeug (Hartkeramik) enthält neben Ton etwa 25% Quarz 
und 45% Feldspat, es wird bei etwa 1 400°C gebrannt. Das Mate¬ 
rial sintert zu einer dichten, weißen, harten und wasserdichten 
Masse (Fliesen, Säurebehälter, Geschirr). 


Einteilung 
der Silicat 
keramikarten 


Tongut 

rotbrauner, 

poröser 

Scherben 

z.B. 

Backsteine, 

Dachziegel, 

Blumentöpfe 


Steingut 

(Weichkeramik) 

weißer, poröser 
Scherben 

z. B. 

Waschbecken, 

WC-Schüsseln, 

Geschirr 


Steinzeug 

(Hartkeramik) 

weißer, undurch¬ 
sichtiger, dichter 
Scherben 

z.B. 

Fliesen, 

säurefeste 

Steine 


Porzellan 

weißer, durch¬ 
scheinender, 
gasdichter 
Scherben 

z. B. 

Isolatoren, 

Tiegel, 

edles Geschirr 
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Porzellan enthält 55% Kaolin (reinen Ton), 20% Quarz, 25% 
Feldspat. Es wird zweimal gebrannt: Vorbrand bei 900°C, Ein¬ 
tauchen der Formlinge in Glasurmasse und zweiter Brand bei 
etwa 1400 °C. Der Scherben ist weiß, hart, durchscheinend, gas- 
und flüssigkeitsdicht (chemische Apparate, Isolatoren, 
Geschirr). 

Sonderkeramische Werkstoffe werden nach denselben Ver¬ 
fahren wie Silicatkeramik, aber aus anderen Rohstoffen herge¬ 
stellt (z.B. Metalloxiden, Carbiden, Nitriden u.a.). 


Feuerfeste Massen 

Schamottesteine erhält man beim Brennen von Quarz und 
Aluminiumoxid (Ton). Sie sind bis etwa 1 500°C beständig (Aus¬ 
mauerung von Öfen und Glaswannen). 

Kohlenstoffmassen werden aus Koks-Bitumen-Mischungen 
hergestellt. Sie sind Strom leitend und bei Luftausschluss gegen 
Metallschmelzen beständig (Elektrolysezellen, Elektroden, 
Bodenstein des Hochofens). 

Auch Sintermagnesit, Branntkalk, Grafit, Carbide und Nitride 
werden zu feuerfesten Massen verarbeitet. 


Hart Stoffe 

Korund wird aus einer Aluminiumoxidschmelze hergestellt, er 
ist ein wichtiges Schleifmittel. 

Oxidkeramik besteht aus einem Sintergerüst von Schmelzko¬ 
rund mit eingelagerten Oxiden (Magnesium-, Beryllium-, Zirko¬ 
niumoxid u.a.). Sie ist sehr hart, korrosionsbeständig, ver¬ 
schleißfest, temperaturfest, chemikalienbeständig und elekt¬ 
risch isolierend (Schneidplatten, Düsen, Schmelztiegel, Reaktor¬ 
bauteile). 

Metallkeramik (Cermets, aus „ceramics“ und „metals“ abgelei¬ 
tet) besteht aus einer keramischen Phase (Carbide, Nitride, 
Boride, Oxide), die mit einer metallischen Phase zusammenge¬ 
sintert wird. Cermets besitzen bei sehr hohen Temperaturen 
noch gute Festigkeit (Brennkammern von Düsentriebwerken, 
Raketen, Hochleistungsschneidscheiben, Strangpressdüsen). 
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Säuren, Basem, Salze - ihre technische und wirtschaftliche Bedeutung 


Herstellung von Sinterwerkstoffen 

Oxidkeramik und Metallkeramik entstehen nicht aus Schmel¬ 
zen, sondern durch Sintern von Pulvern. Es können Pulver von 
Nichtmetallverbindungen, einheitlichen Metallen, Legierungen 
und Gemischen dieser Stoffe verarbeitet werden. Sinterwerk¬ 
stoffe werden in drei Schritten hergestellt: 

- Herstellung der Pulver (Raumerfüllung 10 bis 40 %) 

- Pressen der Formteile (Raumerfüllung 50 bis 70 %) 

- Sintern der Formteile (Raumerfüllung 70 bis 98 %) 

Das Sintern wird häufig unter Schutzgas oder im Vakuum 
durchgeführt, bei etwa zwei Drittel oder drei Viertel der 
Schmelztemperaturen der Stoffe (z. B. Sinterstahl bei 1 000 bis 
1 200°C, Wolframcarbid 1400 bis 1 700°C). Dabei verschweißen 
die Pulverteilchen an den Berührungsstellen. Die Volumenab¬ 
nahme der Presslinge beim Sintern muss berücksichtigt wer¬ 
den. Typische Anwendungen der Oxid- und Metallkeramik wur¬ 
den oben angeführt. Metallische Sinterwerkstoffe werden ange¬ 
wendet bei hoch schmelzenden Metallen (Wolfram, Molybdän, 
Tantal u.a.), bei Metallen, die in der Schmelze keine Legierun¬ 
gen bilden (z. B. Wolfram mit Kupfer), für Legierungen mit klei¬ 
ner Korngröße (z. B. Permanentmagneten), für Metallfilter (30 % 
Porenraum), für Sinterlager (10 % Porenraum; speichert 
Schmieröl) und zur wirtschaftlichen Herstellung (kein Abfall, 
keine Nachbearbeitung) kleiner Teile in hoher Stückzahl (Zahn¬ 
räder u.a.). 


Isolierstoffe 

Sie setzen dem elektrischen Strom einen hohen Widerstand 
(>10 8 Q • cm) entgegen. Natürliche und technische Silicate wer¬ 
den als Isolierstoffe verwendet: Glimmer 10 15 bis 10 16 Qcm, Por¬ 
zellan 10 14 bis 10 15 Qcm, Glas 10 11 bis 10 17 Qcm. Weitere wich¬ 
tige Isolierstoffe sind die Kunststoffe (vgl. 4.7 Kunststoffe): 
Polyethylen 10 15 bis 10 18 Qcm, Polystyrol 10 14 bis 10 20 Qcm. 


Pulver 



Raumerfüllung 

10-40% 

Pressen 



Raumerfüllung 

50-70% 

Sintern 


Restporen 

Raumerfüllung 

70-98% 
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3.5.7 Übungen 


4. 

5. 


Wie kann man die in der Natur vorkommenden Salze ordnen? 

2. Wie sind Salzlager entstanden? 

3. Was sind Abraumsalze, wozu verwendet man sie? 

In welchen Formen kommt Calciumsulfat vor? 

In welchen Formen kommt Calciumcarbonat vor? 

6. Was versteht man unter dem Kreislauf des Kalkes in der Natur? 

7. Warum gibt es eine Vielzahl von Silicaten? 

8. Wie unterscheiden sich Silicatgesteine, Silicatmineralien, Verwitterungspro¬ 
dukte? 

9. Wie kann man Salzsäure herstellen? 

10. Warum ist die Herstellung von Schwefelsäure nur in besonderen Verfahren 
möglich? 

11. Welche Eigenschaften hat Schwefelwasserstoff? 

12. Auf welchem Wege kann man Salpetersäure synthetisch hersteilen? 

13. Wann entsteht Kohlenmonoxid? 

14. Welche Eigenschaften hat Kohlendioxid? 

15. Warum kann man „Trockeneis" und „Kohlensäureschnee" zur Kälteerzeugung 
verwenden? 

16. Welche Eigenschaften hat Natriumhydroxid? 

17. Was ist der Unterschied zwischen Ammoniak und Ammoniumhydroxid? 

18. Warum ist die Synthese von Haber-Bosch von großer Bedeutung? 

19. Warum ist Natriumchlorid ein wichtiges Salz? 

20. Auf welchem Wege gelingt es, Natriumchlorid in Natriumcarbonat umzuwan¬ 
deln? 

21. Was versteht man unter Baustoffen und Bindemitteln? 

22. Was sind Baugipse, wie erhärten sie? 

23. Wie kann man Kalkbrennen und Kalklöschen in Gleichungen darstellen? 

24. Welche Bedeutung hat Calciumhydroxid? 

25. Was sind Baukalke? 

26. Wie ist die Herstellung von Baukalk in einer großtechnischen Anlage durchzu¬ 
führen? 

27. Was ist der Unterschied zwischen Carbonaterhärtung und hydraulischer 
Erhärtung? 
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Organische Chemie 



Alkohol wird destilliert: Die durch Wörme beschwingten Alkoholmoleküle (C 2 H 5 OH) ent¬ 
kommen leichter aus der wässrigen Lösung in die Luft- bzw. Gasphase als die H 2 0-Kolle- 
gen. Abgekühlt werden sie dann hochprozentig niedergeschlagen. 
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Jöns Jakob 
von Berzelius 

1779-1848 



Friedrich 

Wähler 

1800-1882 

Aus einem Brief 
Wählers an 
Berzelius vom 
28. Februar 1828: 

...muß ich Ihnen er¬ 
zählen, daß ich Harn¬ 
stoff machen kann, 
ohne dazu Nieren oder 
überhaupt ein Thier, 
sey es Mensch oder 
Hund, nötig zu haben. 


Die Einteilung der Chemie in anorganische und organische ist 
historisch begründet. Früher ordnete man alle Verbindungen 
nach ihrer Herkunft. Anorganische Verbindungen werden aus 
Mineralien isoliert, organische aus pflanzlichen und tierischen 
Produkten, also aus Stoffen, die von lebenden Organismen 
gebildet werden. Den Begriff „organische Chemie“ prägte 1807 
der schwedische Chemiker Jöns Jakob von Berzelius. Im 
Jahre 1828 gelang erstmals Friedrich Wöhler die Synthese 
der organischen Verbindung Harnstoff aus Ammoniumcyanat, 
einem anorganischen Salz. 

Trotzdem waren noch bis ungefähr 1850 viele Chemiker der 
Meinung, dass organische Substanzen nur von Lebewesen 
erzeugt und nicht aus anorganischen Komponenten aufgebaut 
werden könnten. Auch nachdem feststand, dass organische Ver¬ 
bindungen nicht zwangsläufig belebten Ursprungs sind, blieb 
man doch bei der Bezeichnung „organisch“, da man feststellte, 
dass alle organischen Stoffe Verbindungen des Elementes Koh¬ 
lenstoff sind. Sie enthalten außerdem Wasserstoff, häufig Sauer¬ 
stoff und weitere Elemente, wie Stickstoff und Halogene und 
wenige andere Elemente. 

Die organische Chemie ist die Chemie der Kohlenstoffver¬ 
bindungen. Einige Kohlenstoffverbindungen, wie Kohlenmo¬ 
noxid, Kohlendioxid, Kohlensäure, die Carbonate und Carbide 
zählt man nach ihren Eigenschaften zu den anorganischen Ver¬ 
bindungen. 

Organische Verbindungen besitzen bestimmte Eigenschaften: 
Sie sind meistens brennbar, haben oft einen charakteristischen 
Geruch, sind häufig hitzeempfindlich und in flüssiger Form 
meistens Nichtleiter. Diese Eigenschaften sind durch das Vor¬ 
herrschen von Atombindungen erklärbar. Ein Kohlenstoffatom 
bildet immer vier Atombindungen aus. 

Die organische Chemie beschäftigt sich mit folgenden Aufga¬ 
ben: 

- Isolierung und Reinigung von Naturstoffen (pflanzlichen, tie¬ 
rischen oder fossilen Ursprunges) 

- Synthese und Reindarstellung von Verbindungen 

- Strukturaufklärung von Naturstoffen und synthetischen Ver¬ 
bindungen 

- Erklärung von Stoffeigenschaften durch die Struktur der 
Moleküle 
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Grundlagen 


Die praktische Bedeutung der organischen Chemie ist außeror¬ 
dentlich groß. Besonders schnell entwickelte sich in letzter Zeit 
das Teilgebiet der Biochemie, in dem die Chemie lebender Orga¬ 
nismen untersucht wird. Deren Fähigkeit zur Synthese von Nah¬ 
rungsstoffen, Wirkstoffen und zum Abbau von Schadstoffen 
wird in der Biotechnologie ausgenützt. Durch die Gentechnolo¬ 
gie, d. h. die gezielte chemische Veränderung der Erbinformatio¬ 
nen im Zellkern, eröffnen sich neue Möglichkeiten für die Medi¬ 
zin. Die klassische organische Chemie dient zur Verarbeitung 
von Erdöl und Erdgas, zur industriellen Produktion von Polyme¬ 
ren (Werkstoffen, Textilien), Waschmitteln, Pestiziden, Farbstof¬ 
fen, Medikamenten, Geschmacksstoffen, Geruchsstoffen u.a. 
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-C- 


Jedes Kohlen¬ 
stoffatom bildet 
vier Atombin¬ 
dungen aus. 

Molekülformen: 


I 

-C- 

I 

— C — 

I 

— c— 

I 

— c— 

I 

— c— 


kettenförmig 

(aliphatisch) 



k 1 / 

c c 

x V N 

/ \ 


ringförmig 

(alicyclisch) 


I I 


— C— 

k 


- C — 

k 


X kann sein: 

O, A/,5... 
(heterocyclisch) 


4.1 Grundlagen 

4.1.1 Systematik der organischen Verbindungen 

Die Vielzahl der organischen Verbindungen ist darauf zurück¬ 
zuführen, dass sich Kohlenstoffatome nahezu unbegrenzt mit¬ 
einander verbinden können. Um einen Überblick zu erhalten, 
werden sie eingeteilt in: 

Kettenförmige Verbindungen (aliphatische Verbindungen) 
Diese Stoffklasse besteht aus geraden bzw. mehr oder weniger 
verzweigten Kohlenstoffketten. Ihr Name leitet sich von den 
zuerst näher untersuchten Fettsäuren ab (aliphos = Fett). 

Ringförmige Verbindungen (alicyclische Verbindungen) 
Hierbei handelt es sich um verschieden große Kohlenstoffringe, 
die man sich durch Ringbildung der aliphatischen Verbindun¬ 
gen entstanden denken kann. 

Aromatische Verbindungen 

Hierbei handelt es sich um ringförmige Verbindungen, die sich 
in ihren chemischen Eigenschaften von den alicyclischen Ver¬ 
bindungen stark unterscheiden. Dazu zählen das Benzen 
(= Benzol) und Verbindungen, die dem Benzen in ihrem chemi¬ 
schen Verhalten ähnlich sind. Einige aromatische Verbindungen 
besitzen Strukturen, die auf den ersten Blick stark von der des 
Benzens abzuweichen scheinen. In Wirklichkeit herrscht eine 
grundlegende Ähnlichkeit in der Elektronenkonfiguration 
(Elektronenanordnung) vor. 

Heterocyclische Verbindungen 

In dieser Stoffklasse sind ein oder mehrere Kohlenstoffatome in 
Ringen durch Heteroatome wie Stickstoff, Sauerstoff oder 
Schwefel ersetzt. 

Biomoleküle 

Dazu gehören wichtige Stoffgruppen, wie z.B. Fette, Kohlen¬ 
hydrate, Eiweißstoffe, Steroide, Enzyme, Nucleinsäuren u.a. 

Spezielle Stoffe 

Dazu gehören z.B. Kunststoffe, Tenside u.a. 


Nomenklatur der organischen Verbindungen 

Für den Informationsaustausch ist eine eindeutige Bezeichnung 
komplex aufgebauter organischer Verbindungen notwendig. Es 
gibt zwei nebeneinander stehende Systeme: die üblichen oder 
„Trivialnamen“ und die systematischen Namen, auf die sich die 
International Union of Pure and Applied Chemistry (IUPAC) geei¬ 
nigt hat. Dieses System der Namengebung wird auch die „Gen¬ 
fer Nomenklatur“ genannt, weil die Grundlagen dazu 1892 bei 
einem Kongress in Genf gelegt wurden. Die Trivialnamen sind 
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im Allgemeinen kürzer und praktischer. Aus den systemati¬ 
schen Namen kann dagegen die Molekülstruktur abgeleitet wer¬ 
den. 


Grundlagen 


Der systematische Name einer Verbindung leitet sich vom Bau 
des Kohlenstoffgerüstes ab. Grundregel für systematische 
Namen: Ein Stammname bezeichnet die Struktur des entspre¬ 
chenden Kohlenwasserstoffs (enthält nur Kohlenstoff und Was¬ 
serstoff). Positionen und Namen der Atome oder Atomgruppen, 
die einzelne Wasserstoffatome ersetzen, werden als Vor- oder 
Nachsilben dem Stammnamen hinzugefügt. 


Besteht eine Verbindung nur aus Kohlenstoff- und Wasserstoff¬ 
atomen, so gehört sie zu der Stoffklasse der Kohlenwasser¬ 
stoffe. Sie haben entsprechende Stammnamen. Endungen an 
diesen Stammnamen beschreiben die Struktur genauer. 

Die Endung -an bedeutet, dass nur Einfachbindungen vorliegen 
(Alkane). Die Endung -en gibt eine Kohlenstoff-Kohlenstoff- 
Doppelbindung an (Alkene), die Endung -in eine Kohlenstoff- 
Kohlenstoff-Dreifachbindung (Alkine). 

Organische Verbindungen, die außer Kohlenstoff und Wasser¬ 
stoff noch andere Elemente enthalten, lassen sich nach funktio¬ 
nellen Gruppen zusammenfassen. 

Funktionelle Gruppen sind Atome oder Atomgruppen, die 
weitgehend das chemische Verhalten von Verbindungen 
bestimmen. Sie enthalten Elemente wie Sauerstoff, Stickstoff 
oder Elalogene, die polare (und damit reaktionsfähige) Bindun¬ 
gen bilden. Im Namen wird die funktionelle Gruppe durch eine 
Vorsilbe (Präfix) oder eine Nachsilbe (Suffix) angegeben. Bei¬ 
spiele: Chlorethan und Ethanol. Kommt eine funktionelle 
Gruppe im selben Molekül zwei-, drei-, viermal usw. vor, so zei¬ 
gen dies die Silben di-, tri-, tetra- usw. an (z.B.: Trichlorethan 
C 2 H 3 C1 3 ). Wo jede funktionelle Gruppe an der Kette hängt, wird 
durch je eine Ziffer angegeben (z.B.: 1,1,1-Trichlorethan CC1 3 - 
CH 3 oder 1,1,2-Trichlorethan CHC1 2 -CH 2 C1). Der weniger reakti¬ 
onsfähige Teil des Moleküls wird mit R- (für „Rest“) abgekürzt 
und kann sehr verschiedene Struktur haben. In der folgenden 
Liste ist R immer eine Alkylgruppe (z. B.: CE^-Methyl oder C 2 H 5 - 
Ethyl). Eine Alkylgruppe enthält ein H-Atom weniger als das ent¬ 
sprechende Alkan. Wegen der freien Bindung ist sie nicht alleine 
stabil. Freie Alkylgruppen sind sehr reaktionsfähige Radikale. 
Die umfangreichen IUPAC-Regeln können hier nur auszugs¬ 
weise angegeben werden. 


Stammnamen 

einfacher Kohlen¬ 

wasserstoffe 

Zahl der 

Stamm¬ 

C-Atome 

name 

1 

Meth- 

2 

Eth- 

3 

Prop- 

4 

But- 

5 

Pent- 

6 

Hex- 

7 

Hept- 

8 

Oct- 

9 

Non- 

10 

Dec- 
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Tabelle der häufigsten Substanzklassen mit ihren funktionellen Gruppen 


Substanzklasse systematischer funktionelle symbolische 

Formelbeispiel Name Gruppe Schreibweise 


Halogenalkane 


H H 

I I 

H — C — C — CI 

I I 

H H 


Präfix Halogen- Halogenatom(e) 



Chlorethan 


R-X 


Alkohole Suffix -ol Hydroxylgruppe R-OH 

(Präfix Hydroxy-) 



Ethanol 



Ether 


Suffix -ether Sauerstoffbrücke 
Präfix Alkoxy- 

R-O-R’ 

H 

1 

H H 

l i 

H 

1 

ik 


1 

H-C — 
1 

l l 

c-o-c- 
1 1 

1 

C —H 

1 



1 

H 

1 1 

H H 

1 

H 

Diethylether 

(Ethoxyethan) 



Aldehyde 

Suffix -al 

Aldogruppe 

R-CHO 

H 0 

1 // 

H-C —C 

1 \ 

(Präfix Oxo-) 


0 

// 

R —C 
\ 

H H 

Ethanal 


H 


Ketone 

Suffix -on 
(Präfix Oxo-) 

Ketogruppe 

R-CO-R’ 

0 H 



0 

II 1 

aaJ 


// 

-C—C—H 



R-C 

i 



\ 

H 

Propanon 


R’ 
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Substanzklasse 

Formelbeispiel 

systematischer 

Name 

funktionelle 

Gruppe 

symbolische 

Schreibweise 

Carbonsäuren 

H 0 

1 // 
H-C-C 

1 \ 

H OH 

Suffix -säure 
Präfix Carboxy- 

Ethansäure 

Carboxylgruppe 

R-COOH 

0 

// 

R-C 

\ 

OH 


H —C —C 


Ester 

O 
// 


H H 


I \ I I 

0 — C — C — H 

I I 

H H 


Suffix -ester 
(oder ...yl...oat) 

Ethansäure¬ 

ethylester 

(Ethylethanoat) 


Estergruppe 


R-COO-R’ 

O 

// 

R-C 


O — R’ 


Nitroverbindungen 


Präfix Nitro- Nitrogruppe 


H H 

I I 

H-C-C- 

I I 

H H 


-N0 2 


£&P 

Nitroethan 


R-N0 2 


Amine 

H 

I 

H - C - NH 2 
H 


Suffix -amin 
Präfix Amino 

Methylamin 

(Aminomethan) 


Aminogruppe 


R-NH 2 


Systematische Namen nach den lUPAC-Regeln: 

- Stammname leitet sich von einem Kohlenwasserstoff oder 
einem heterocyclischen Ring ab. 

- Bei aliphatischen Kohlenwasserstoffen wird die längste 
durchgehende Kette ausgewählt. 

- Die funktionelle Gruppe legt die Vor- oder Nachsilbe fest. (Bei 
mehr als einer funktionellen Gruppe gibt es Prioritätsregeln, 
die hier nicht behandelt werden.) 
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- Die Seitenketten, die H-Atome am Stammgerüst ersetzen, 
werden benannt (für die Gruppe -CH 3 -Methyl, -C 2 H 5 -Ethyl 
usw.). Sind im Molekül mehrere gleiche Gruppen vorhanden, 
so fasst man sie mit den Silben di-, tri-, tetra- usw. zusam¬ 
men. Die Angabe der Seitenketten in alphabetischer Reihen¬ 
folge. 

- Nummerierung des Stammgerüsts erfolgt ausgehend von der 
funktionellen Gruppe (bei Alkanen nummeriert man so, dass 
die Seitenketten möglichst kleine Ziffern erhalten). Die Num¬ 
mer des Kohlenstoffatoms, an dem Seitengruppen hängen, 
wird als arabische Ziffer vor der Bezeichnung der Gruppe 
angeschrieben. Für jede Gruppe muss eine Ziffer angegeben 
werden. Die Nummer des Kohlenstoffatoms, an dem die 
funktionelle Gruppe hängt, soll die kleinstmögliche sein und 
wird als arabische Ziffer vor den Stammnamen geschrieben. 

Beispiele: 

1. Der Name des folgenden Moleküls soll bestimmt werden: 


O CH 3 H H 

Will 

C— C—C—C—H 

/III 

H CH 3 H H 


O CH 3 H H 

Will 
C 1 - C 2 - C 3 — C 4 - H 
/III 

H CH 3 H H 


Stammname: 4 C-Atome, Einfachbindungen But-an 
Funktionelle Gruppe: Aldehyd But-an-al 

Seitenketten: 2 Methylgruppen Dimethyl-butanal 

Nummerierung: beginnt bei der Aldehydgruppe 
Vollständiger systematischer Name: 2,2 Dimethyl-butanal 


2. Die Namen der folgenden Moleküle sollen bestimmt werden: 


H H H H 

I I I I 

H - C 4 — C 3 — C 2 - C 1 - OH 

I I I I 

H H H H 

H H OH H 

I I I I 

H — C 4 — C 3 — C 2 — C 1 — H 

I I I I 

H H H H 


1-Butan-ol 


2-Butan-ol 


2-Butanol ist optisch aktiv (vgl. 4.5.2 Kohlenhydrate), es gibt 
davon eine R- und eine S-Form, die sich wie Bild und Spiegelbild 
verhalten. 
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Isomerie 

Die beiden gerade als Beispiele für die IUPAC-Nomenklatur ver¬ 
wendeten Verbindungen 1-Butanol und 2-Butanol haben die¬ 
selbe Summenformel C 4 H 10 O, aber unterschiedlich gebundene 
OH-Gruppen. Solche Verbindungen nennt man Isomere. Die 
Erscheinung heißt Isomerie. 

Isomere Verbindungen weisen bei gleicher Summenformel 
eine unterschiedliche Atomanordnung und daher verschiedene 
chemische und physikalische Eigenschaften auf. 

Als Beispiel seien Schmelz- und Siedepunkte angegeben: 

1- Butanol: Fp - 89 °C Kp 117,7°C 

2- Butanol: Fp -115°C Kp 99,5 °C 

Eine Verbindung, die zu den beiden Butanolen isomer ist, ist der 
Diethylether: C 2 H 5 OC 2 H 5 mit folgenden Eigenschaften: 

Fp -116°C Kp 34,6°C 

Die Butanole haben deutlich höhere Siedepunkte als der Ether, 
da OH-Gruppen polar sind und Wasserstoffbrücken bilden. 

Neben der hier angeführten Strukturisomerie gibt es die Stereo- 
isomerie (z.B. die Spiegelbildisomerie optisch aktiver Stoffe). 
Für beide Arten werden später Beispiele angeführt werden. 


4.1.2 Bindungen um Kohlenstoff 

Die Voraussetzung für die Vielfalt der organischen Verbindun¬ 
gen ist die Fähigkeit der Kohlenstoffatome, untereinander 
Atombindungen auszubilden. 

Eine Atombindung entsteht durch Überlappung von zwei ein¬ 
fach besetzten Orbitalen zweier Atome unter Bildung einer dop¬ 
pelt besetzten Elektronenwolke, die beide Atomkerne umhüllt 
(= gemeinsames Elektronenpaar als Molekülorbital). Kohlenstoff 
hat in seiner zweiten Schale ein doppelt besetztes s-Orbital und 
zwei einfach besetzte p-Orbitale (vgl. 1.4.4 Orbitalmodell des 
Atoms). Es sollten sich daher zwei Bindungen ausbilden. Tat¬ 
sächlich bildet der Kohlenstoff vier Bindungen aus. Diese Vier¬ 
bindigkeit entsteht auf folgende Weise: Ein s-Elektron des 
Grundzustandes wird in das freie p-Orbital gehoben: 2s 2 2p x 1 2- 
Py^Pz 0 -► 2s 1 2p x 1 2py 1 2p z 1 . Der angeregte Zustand besteht aus 
vier einfach besetzten, aber verschiedenen Orbitalen. Ein kugel¬ 
förmiges s-Orbital und drei hantelförmige, aufeinander senk¬ 
recht stehende p-Orbitale bilden kein Tetraeder, wie es im 
Methan vorliegt. Die Theorie zeigt, dass sich s- und p-Orbitale 
mischen können, wenn Bindungen ausgebildet werden. 


1 -Butanol 

2-Butanol 



Diethylether 


Orbitulschema 
für Kohlenstoff 


2s —El 


Besetzung der 
Orbitale im 
Grundzustand 


im „angeregten“ 
Kohlenstoffatom 
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Hybridisierung 
des Kohlenstoffes 


2p 

2s 


Itltltltl 

— sp 3 -Hybridorbitale 


Die Bildung gleichartiger Orbitale durch Mischung verschieden¬ 
artiger Orbitale heißt Hybridisierung. 

Für die Hybridisierung muss Energie aufgewendet werden. 
Wenn die Hybridorbitale Bindungen bilden, wird allerdings 
mehr Energie frei, als ihre Bildung erforderte. 

Kohlenstoff bildet drei Arten von Hybridorbitalen: 


4sp 3 -Orbitale 


2p 

E 

itititi 

2s 

_sp 2 -Hybridorbitale 

3 sp 2 -Orbitale 


2p 

2s 



2 sp-Orbitale 


sp 3 -Hybride sind vier gleichartige Orbitale, die aus einem s- 
und drei p-Orbitalen entstehen und nach den Ecken eines 
Tetraeders gerichtet sind. Dieser Zustand liegt vor, wenn der 
Kohlenstoff, wie im Methan oder Ethan, vier Einfachbindungen 
ausbildet. 

sp 2 -Hybride sind drei gleichartige Orbitale, die aus einem s- 
und zwei p-Orbitalen entstehen und nach den Ecken eines 
gleichseitigen Dreieckes gerichtet sind. Ein nicht hybridisiertes 
p-Orbital bleibt übrig und steht senkrecht auf die Dreiecks¬ 
ebene. Dieser Zustand liegt vor, wenn der Kohlenstoff, wie im 
Ethen, eine Doppelbindung bildet. 

sp-Hybride sind zwei gleichartige Orbitale, die aus einem s- 
und einem p-Orbital entstehen und linear angeordnet sind. 
Zwei nicht hybridisierte p-Orbitale bleiben übrig und stehen 
senkrecht auf die Linie der sp-Orbitale. Dieser Zustand liegt vor, 
wenn der Kohlenstoff, wie im Ethin, eine Dreifachbindung bil¬ 
det. 


Elektronen¬ 
wolke eines 
Hybridorbitals 

(ein großer und 
ein kleiner 
Orbitallappen) 




Tetraedische Trigonal-ebene Lineare Anordnung der 
Anordnung der Anordnung der drei zwei sp-Hybride, senkrecht 
4sp 3 -Hybride sp 2 -Hybride, senkrecht dazu und aufeinander 
(vereinfacht) dazu ein p-Orbital senkrecht zwei p-Orbitale 


Die Hybridorbitale (q-Orbitale) haben einen großen und einen 
kleinen Orbitallappen (der kleinere ist in den Zeichnungen weg¬ 
gelassen). Wegen der elektrischen Abstoßung ist bei vier Orbita¬ 
len die tetraedrische Anordnung am günstigsten, bei drei Orbi¬ 
talen die trigonal-ebene und bei zwei Orbitalen die lineare 
Anordnung. 
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4.1.3 Geometrie der Einfach-, Doppel- and 
Dreifachbindung 

Eine Atombindung entsteht durch Überlappung von zwei ein¬ 
fach besetzten Atomorbitalen unter Bildung eines Molekülorbi¬ 
tals. In der organischen Chemie muss man aber zwei Arten von 
Atombindungen unterscheiden: die sigma-Bindung und die 
pi-Bindung. 

Sigma-Bindungen entstehen, wenn Hybridorbitale des Koh¬ 
lenstoffs mit Orbitalen anderer Atome auf der Bindungsachse 
überlappen. Eine Elektronenwolke liegt auf der Verbindungsli¬ 
nie zwischen den beiden Atomen. Die Bindung ist rotationssym¬ 
metrisch und frei drehbar. 


q + s q + q q + p 

c <39 c <3£> ° ° <X> 0 

C —H C —C C —CI 

Verschiedene Einfachbindungen des Kohlenstoffs 

Bei der pi-Bindung erfolgt die Überlappung der Atomorbitale 
nicht in Richtung der Symmetrieachsen der Orbitallappen. So 
können z. B. p-Orbitale auch dann überlappen, wenn die Sym¬ 
metrieachsen der Orbitallappen parallel zueinander stehen. 
Pi-Bindungen sind daher durch eine Knotenebene charakteri¬ 
siert, auf der die Bindungsachse liegt. Eine pi-Bindung ist im 
Gegensatz zu einer sigma-Bindung nicht mehr frei drehbar. 


Möglichkeiten 
der sigma- 
Bindung 

Kombination 
verschiedener 
Atomorbitale zu 
Molekülorbitalen 

s + s 

( 3 ) 

H — H 



H —CI 


P + P 

O3BX0 

CI —CI 


n-Bindung 

Knotenebene 
auf der 

Bindungsachse 
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Ethan 


Einfachbindung 

Jeweils eines der sp 3 -Hybridorbitale der beiden C-Atome über¬ 
lappen und bilden eine sigma-Bindung. Die Bindung ist frei 
drehbar und 0,154 nm lang. Im Ethan binden die restlichen 
sechs sp 3 -Orbitale je ein Wasserstoffatom. Alle Bindungswinkel 
sind 109,5°. 



Ethen 


Doppelbindung 

Im Ethen sind zwei Kohlenstoffatome untereinander und mit 
jeweils zwei Wasserstoffatomen verbunden. Jedes Kohlenstoff¬ 
atom befindet sich im Mittelpunkt eines gleichseitigen Drei¬ 
ecks, zu dessen Ecken drei sp 2 -Orbitale zeigen (sigma-Bindun- 
gen). Jeder Bindungswinkel ist 120°. Das verbleibende vierte 
Valenzelektron jedes Kohlenstoffatoms befindet sich in einem 
p-Orbital, welches mit dem p-Orbital des anderen Kohlenstoff¬ 
atoms überlappt und eine pi-Bindung bildet. Eine Kohlen- 
stoff-Kohlenstoff-Doppelbindung ist also aus einer sigma-Bin¬ 
dung und einer pi-Bindung zusammengesetzt. Sie ist reaktions¬ 
fähiger als die Einfachbindung und nur 0,133 nm lang. Auf¬ 
grund der pi-Bindung ist sie nicht drehbar, alle Atome liegen in 
einer Ebene. 



Geometrie der Kohlenstoff-Kohlenstoff-Doppelbindung 
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Grundlagen 


Im Ethin sind zwei Kohlenstoffatome untereinander und mit 
jeweils einem Wasserstoffatom verbunden. Zwei sp-Orbitale 
(sigma-Bindungen) jedes Kohlenstoffatoms liegen auf einer 
Linie, der Winkel beträgt 180°. Die noch verbleibenden zwei 
Valenzelektronen jedes Kohlenstoffatoms befinden sich in zwei 
p-Orbitalen, welche mit den p-Orbitalen des anderen Kohlen¬ 
stoffatoms überlappen und zwei pi-Bindungen bilden. Eine 
Kohlenstoff-Kohlenstoff-Dreifachbindung ist also aus einer 
sigma-Bindung und zwei pi-Bindungen zusammengesetzt. Sie 
ist reaktionsfähiger als die Doppelbindung und nur 0,121 nm 
lang. Alle Atome liegen auf einer Linie. 


Ethin 

Kalottenmodell 



Man muss sich stets des Modellmäßigen an der hier beschriebe¬ 
nen Methode, chemische Bindungen und dadurch Moleküle in 
Gedanken aufzubauen, bewusst sein. 


Räumliche Darstellung der Molekülstruktur 


Unser „Baukasten“ mit abstrakten Atommodellen enthält nur 
drei „Arten“ von Kohlenstoffatomen, tetraedrische (sp 3 -hybridi- 
sierte), trigonale (sp 2 -hybridisierte) und lineare (sp-hybridi- 
sierte). Das reicht aber aus, um den Aufbau hunderttausender 
organischer Moleküle überraschend gut beschreiben zu kön¬ 
nen. 

Strukturformeln sind zur Veranschaulichung der Geometrie 
organischer Verbindungen ungeeignet. Die beste Vorstellung 
von der räumlichen Struktur der Moleküle vermitteln dreidi¬ 
mensionale, maßstabsgerechte Molekülmodelle. 

Stäbchenmodelle nach Dreiding bestehen aus verschweißten 
Metallröhrchen, die sich zusammenstecken lassen. Sie geben 
Bindungswinkel und Atomabstände gut wieder (IO -10 m = 
2,5 cm). 

Kalottenmodelle nach Stuart und Briegleb geben Raumerfül¬ 
lung und Atomabstände gut wieder (10~ 10 m = 1,5 cm). 


Cyclohexan 



m 

Kalottenmodell 
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COOH 

I 

HO—C—H 

I 

CH 3 

(s)-Milchsäure 


COOH 


C—H 

n * 0 '' v oh 

(s)-Milchsäure 


Viele Stoffeigenschaften lassen sich im Zusammenhang mit der 
Molekülgeometrie besser verstehen. 

Die Darstellung der Raumstruktur in Zeichnungen ist weni¬ 
ger anschaulich, wird aber häufig verwendet. 1891 wurde die 
Fischer-Projektion eingeführt. Dabei wird die Hauptkette des 
Moleküls senkrecht gezeichnet. Die ober oder unter dem Zent¬ 
ralatom erscheinenden Substituenten liegen hinter der Schreib¬ 
ebene, die links und rechts erscheinenden vor der Schreib¬ 
ebene. Auch perspektivische Zeichnungen werden verwendet 
(zum Beispiel S-Milchsäure, vgl. 4.5.2 optische Isomere). 
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4.1.4 Übungen 

1. Welche Bedeutung hat der Begriff „organisch“ in der Chemie? 

2. Wie lassen sich die organischen Verbindungen einteilen? 

3. Wie heißt das Nomenklatursystem, nach dem organische Verbindungen 
benannt werden? 

4. Was ist eine Methylgruppe? 

5. Was ist eine „funktionelle“ Gruppe? 

6. Wie lauten die funktionellen Gruppen der Alkohole, Aldehyde und Carbonsäu¬ 
ren? 

7. Was versteht man unter Hybridisierung? 

8. Für welche Bindungstypen gelten folgende Aussagen (auch Mehrfachzuord¬ 
nungen sind möglich)? 

Einfachbindung . 

Doppelbindung . 

Dreifachbindung . 

a) sp 2 -Hybrid b) eine sigma-Bindung c) keine pi-Bindung 

d) sp-Hybrid e) keine sigma-Bindung f) zwei pi-Bindungen 

g) frei drehbar h) sp 3 -Hybrid 

9. Warum kann man durch das Hybridisierungsmodell die Geometrie einer Viel¬ 
zahl von Verbindungen abschätzen? 

10. Von der Summenformel CH 2 CI 2 lassen sich zwei Strukturformeln zeichnen. 
Geben diese beiden Strukturformeln zwei verschiedene Verbindungen wieder? 
Begründen Sie Ihre Antwort. 

CI H 

I I 

H—C—Cl Cl—C—Cl 

I I 

H H 

11. Sind im Propen alle C-H-Bindungen gleichwertig? 

Wenn ja, warum? 

Wenn nein, warum nicht? 

12. Was ist eine sigma-Bindung? 

13. Warum ist eine Kohlenstoff-Kohlenstoff-Doppelbindung nicht frei drehbar? 

14. a) Zeichnen Sie die Strukturformel von folgender Verbindung: 

CH 3 -C(CH 3 ) 2 -C(CH 3 )CI-CH 2 -CH 3 

b) Benennen Sie sie nach dem lUPAC-System. 
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4.2 Kohlenwasserstoffe 


Bei der nun folgenden Beschreibung der organischen Verbin¬ 
dungen, ihrer Synthesen, Eigenschaften und grundlegenden 
Reaktionen werden in erster Linie vereinfachte Strukturformeln 
benutzt. Zur theoretischen Deutung der Molekülgeometrie und 
Reaktionsmechanismen werden vollständige Elektronenfor¬ 
meln herangezogen. 


Methan 

G£) 

Ethan 

cfiSßb 

Propan 



n-Butan 





i-Butan 


4.2.1 Alkane (gesättigte Kohlenwasserstoffe) 

Die einfachste stabile Kohlenwasserstoffverbindung ist das 
Methan. Aus der Elementaranalyse und der Molekülmassenbe¬ 
stimmung ergibt sich, dass sich in diesem Molekül ein Kohlen¬ 
stoffatom mit vier Wasserstoffatomen verbindet. Es stellt die 
Stammverbindung der aliphatischen Verbindungen dar: 


H 

I 

H — C — H Methan 

I 

H 



H 


H H 


Ethan 


Die vier Bindungen an jedem Kohlenstoffatom sind tetraedrisch 
angeordnet. 

Sind mehrere Kohlenstoffatome durch einfache Atombindun¬ 
gen kettenförmig miteinander verknüpft und die restlichen 
Valenzen durch Wasserstoffatome abgesättigt, so besitzen 
diese Kohlenwasserstoffe an den Enden der Kette je drei und an 
allen übrigen Kohlenstoffatomen je zwei Wasserstoffatome: 


H — 


H — 



H H H 
H H H 



H H H 


H 

H 

I 

C 

I 

H 


Propan 


H Normal-Butan 


Aus diesem Grunde haben n Kohlenstoffatome stets (2n+2) Was¬ 
serstoffatome. Man kommt so zu den gesättigten Kohlen¬ 
wasserstoffen von der allgemeinen Summenformel 

C n H 2n+ 2. 
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grenze mit Wasserstoff (maximale Anzahl von Wasserstoffato¬ 
men am Kohlenstoffgerüst) erreicht ist. Nach dem IUPAC-Sys- 
tem werden sie Alkane genannt; im technischen Schrifttum ist 
dafür der ältere Name Paraffine (parum affinis = wenig reakti¬ 
onsfähig) üblich. 

Zwei aufeinander folgende Kohlenwasserstoffe dieser Reihe dif¬ 
ferieren stets um eine CH 2 -Gruppe (siehe abgekürzte Struktur¬ 
formel). Man sagt, sie bilden eine homologe Reihe, die mit fol¬ 
genden geradkettigen Alkanen (n-Alkanen) beginnt: 


ch 4 

Methan 


c 6 h 14 

n-Hexan 

CH 3 -(CH 2 ) 4 -CH 3 

c 2 h 6 

Ethan 

CH3-CH3 

c 7 h 16 

n-Heptan CH 3 -(CH 2 ) 5 -CH 3 

C 3 H 8 

Propan 

ch 3 -ch 2 -ch 3 

c 8 h 18 

n-Octan 

CH 3 -(CH 2 ) 6 -CH 3 

C 4 H 10 

n-Butan 

CH 3 -(CH 2 ) 2 -CH 3 

c 9 h 20 

n-Nonan 

CH 3 -(CH 2 ) 7 -CH 3 

C 5 H 12 

n-Pentan 

CH 3 -(CH 2 ) 3 -CH 3 

C 10 H 22 

n-Decan 

CH 3 -(CH 2 ) 8 -CH 3 


Als Alkylgruppen bezeichnet man die Reste, die nach Entfer¬ 
nen eines Wasserstoffatoms aus den Alkanen Zurückbleiben, 
z.B. Methylgruppe -CH 3 oder Ethylgruppe -C 2 H 5 . In den For¬ 
meln werden die Alkylgruppen häufig durch den Buchstaben R 
(für Rest) angegeben. 

Während bei den ersten drei Alkanen der homologen Reihe nur 
eine geradkettige Anordnung der Kohlenstoffatome möglich ist, 
existieren vom Butan mit der Molekularformel C 4 H 10 zwei Koh¬ 
lenwasserstoffe, das normale oder n-Butan und das Isobutan 
oder i-Butan: 

H H H H 

I I I I 

H—C—C—C—C—H 

| | | | n-Butan Fp -138 °C 

H H H H Kp — 0,5 °C 


Alkylgruppen 

in freier Form 
nicht stabil 

•# 

Methylgruppe 

Ethylgruppe 


H H H 



H | H 
H —C —H 

I 


H 


i-Butan Fp -160°C 
Kp - 12°C 


Beide Moleküle (Isomere) unterscheiden sich durch die Atoman¬ 
ordnung, und zwar besitzt n-Butan eine gerade und i-Butan eine 
verzweigte Kohlenstoffkette. Alle C-C-Bindungen sind gleich 
lang (länger gezeichnete Bindung macht die Strukturformel von 
i-Butan übersichtlich). 
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Kalotten¬ 
modelle der 
drei isomeren 
Pentane 




Isopentan K p 28°C 


Neopentan K p 9°C 
(2,2-Dimethyl- 
propan) 


Beruht die Isomerie auf der unterschiedlichen Anordnung des 
Kohlenstoffgerüstes, so spricht man allgemein von Struktur- 
isomerie, im obigen Falle auch von Kettenisomerie. Mit 
zunehmender Anzahl von Kohlenstoffatomen steigt die Anzahl 
der isomeren Verbindungen (von Hexan gibt es 5 Isomere, von 
Heptan 9, von Octan 18, von Nonan 35, von Decan 75, von Pen- 
tadecan 4 347). 


Physikalische Eigenschaften der Alkane 

Die Alkane sind aufgrund ihrer Molekülgeometrie (Tetraeder¬ 
struktur um das Kohlenstoffatom) und der geringen Elektrone¬ 
gativitätsunterschiede zwischen Kohlenstoff und Wasserstoff 
unpolare Verbindungen. Zwischen den einzelnen Molekülen 
wirken daher nur schwache Van-der-Waals-Kräfte, die mit 
zunehmender Molekülmasse stärker werden. Aus der schwa¬ 
chen Kohäsion lassen sich folgende Eigenschaften ableiten: 

- tiefe Schmelz- und Siedepunkte 



Wie der Tabelle zu entnehmen ist, sind die Alkane mit bis zu 
vier C-Atomen gasförmig, mit bis zu 16 C-Atomen sind sie flüs¬ 
sig, ab 17 C-Atomen bei 20 °C fest. Von den Isomeren haben jene 
mit annähernder Kugelgestalt einen niedrigeren Siedepunkt als 
stäbchenförmige. Ursache ist die Zunahme der Kontaktstellen 
(Van-der-Waals-Bindungen) bei lang gestreckten Molekülen. 

- geringe Löslichkeit in Wasser, das ein polares Lösungs¬ 
mittel ist (vgl. 1.7.3 Lösungsvorgang) 

- keine elektrische Leitfähigkeit, es sind keine Ionen vor¬ 
handen 
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Chemische Reaktionen der Alkane 

Die Alkane sind relativ reaktionsträge. Unter bestimmten Reak¬ 
tionsbedingungen sind sie jedoch einigen Reaktionen zugäng¬ 
lich. Die drei wichtigsten sind: 

Umsetzung mit Sauerstoff 

Bei ausreichender Luftzufuhr verbrennen die Alkane mit einer 
bläulichen oder blau gesäumten Flamme vollständig zu Kohlen¬ 
dioxid und Wasser: 

CH 4 + 20 2 - C0 2 + 2H 2 0 -AH 

Bei unvollständiger Verbrennung entsteht zusätzlich Kohlen¬ 
monoxid. 

Die Verbrennung ist die häufigste Reaktion der Alkane. Da bei 
dieser Reaktion sehr viel Wärme freigesetzt wird, werden die 
Alkane hauptsächlich als Energieträger eingesetzt, z.B. Heiz¬ 
gase (Erdgas, Flüssiggase: Propan und Butan), Treibstoffe (Ben¬ 
zin, Diesel), leichte und schwere Heizöle u.a. 


Umsetzung mit Halogenen 

Diese Reaktion ist eine Schlüsselreaktion in der chemischen 
Industrie, da durch sie Alkane in Verbindungen überführt wer¬ 
den, aus denen sich eine Vielzahl anderer Stoffe synthetisieren 
lässt. 

Ein direkter Umsatz der Alkane mit Halogenen gelingt aller¬ 
dings nur mit elementarem Chlor oder Brom, da Fluor mit den 
Alkanen explosiv, Iod zu langsam reagiert. 

CH 4 + C1 2 - CH 3 CI + HCI 


Bei diesem direkten Umsatz wird ein Wasserstoffatom des 
Methanmoleküls durch ein Chloratom ersetzt. Solche Reaktio¬ 
nen nennt man Substitutionsreaktionen. 

Unter einer Substitutionsreaktion versteht man den Aus¬ 
tausch von Atomen oder Atomgruppen. Das Kohlenstoffgerüst 
der Verbindung bleibt dabei unverändert. 


Die direkte Chlorierung des Methans in der Gasphase führt 
unter stufenweiser Substitution zu nachstehenden Verbindun¬ 
gen: 


CH 4 + Cl 2 
CH3CI + Cl 2 
CH 2 C 1 2 + Cl 2 
CHCI3 + Cl 2 


CH 3 CI -I- HCl 
CH 2 C1 2 + HCl 
CHCI 3 + HCl 
CC1 4 + HCl 


Monochlormethan 

Dichlormethan 

Trichlormethan 

Tetrachlormethan 


Verbrennung 
von Methan 



Chlorierung 
von Methan 

Oß 

Monochlormethan 



Tetrachlormethan 
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Entsprechend lassen sich auch höhere Alkane mit Chlor und 
Brom umsetzen. 

Cracken 

Durch diese Reaktion lassen sich höhermolekulare Kohlenwas¬ 
serstoffe in niedermolekulare, benzinähnliche Produkte über¬ 
führen. Dies ist notwendig, da die Nachfrage nach Benzin durch 
die Erdöldestillation nicht gedeckt werden kann. Die Crackreak¬ 
tion ist auch ein wichtiges Verfahren zur Gewinnung von Alke- 
nen, die im Erdöl nicht Vorkommen, in der Technik aber wich¬ 
tige Rohstoffe, z. B. zur Herstellung von Kunststoffen, sind. 


4 . 2.2 Alkene und Alkine 

(ungesättigte Kohlenwasserstoffe) 


Die Alkene und Alkine sind ungesättigte Kohlenwasserstoffe. 
Sie besitzen entweder zwei oder vier Wasserstoffatome weniger 
als gesättigte Kohlenwasserstoffe mit derselben Anzahl von 
Kohlenstoffatomen, da zwei Kohlenstoffatome durch eine Dop¬ 
pelbindung (Alkene) oder eine Dreifachbindung (Alkine) mitein¬ 
ander verbunden sind. Aus diesem Grunde haben Alkene mit n 
Kohlenstoffatomen stets 2n, Alkine (2n-2) Wasserstoffatome. 

Man erhält so die allgemeine Summenformel der Alkene: 

C n H 2n und der Alkine: C n H 2n _ 2 

Im Ethen (Ethylen) C 2 H 4 sind die Kohlenstoffatome durch eine 
Zweifachbindung verknüpft. Das Orbitalmodell zeigt die Lage 
der Elektronenwolke. Die zwei Kohlenstoffatome und vier Was¬ 
serstoffatome sind in einer Ebene verbunden. Die an dieser Bin¬ 
dung nicht beteiligten Elektronen bilden eine gemeinsame 
Elektronenwolke, und zwar oberhalb und unterhalb dieser 
Ebene. 


Ethen C 2 H 4 


m 

alle sechs Atome 
liegen in einer 
Ebene 


Die Strukturformel des Ethens ist: 

H H 

\ / 

C = C Kp -103,7°C 
H H 


Geometrische Isomerie der Alkene 


Die Überlappung der p-Orbitale unter Bildung einer pi-Bindung 
ist nur dann möglich, wenn sich die p-Orbitale in derselben 
Ebene befinden. Die Kohlenstoffatome bleiben damit aber in 
einer bestimmten räumlichen Stellung fixiert. Im Gegensatz zur 
Einfachbindung ist eine Doppelbindung nicht mehr frei dreh¬ 
bar. Wenn an beiden Kohlenstoffatomen verschiedene andere 
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Atome oder Atomgruppen vorhanden sind, führt die Aufhebung 
der Drehbarkeit zum Auftreten von zwei Molekülarten, in denen 
die Atome räumlich verschieden angeordnet sind. So existieren 
z. B. drei Moleküle der Formel C 2 H 2 C1 2 (1,2-Dichlor-ethen in zwei 
Isomeren und 1,1-Dichlor-ethen): 

CI CI 

\ / 

^C = C^ Kp der cis-Form: 60°C 

H H (1) 

H CI 

\ / 

^C = C^ Kp der trans-Form: 47°C 
CI H (2) 


1, 2-Dich Io r- 
ethen 



cis-Form (z) 



trans-Form (e) 


Den beiden Formeln (1) und (2) entsprechen zwei Stoffe mit ver¬ 
schiedenen Eigenschaften (Dipolcharakter, Siedepunkt u.a.). 
Die Form (1) wird „cis-Form“ oder „z-Form“ (z für zusammen) 
genannt, die Form (2) „trans-Form“ oder „e-Form“ (e für entge¬ 
gengesetzt). 


Im Ethin (Acetylen) C 2 H 2 sind die Kohlenstoffatome durch eine 
Dreifachbindung verknüpft. Die zwei Kohlenstoffatome und 
zwei Wasserstoffatome liegen hier auf einer Geraden, die an die¬ 
ser Bindung nicht beteiligten Elektronen bilden zwei gemein¬ 
same Elektronenwolken. Diese stehen senkrecht auf der Gera¬ 
den und senkrecht aufeinander. 

Die Strukturformel des Ethins ist: H—C=C—H Kp- 84°C 


Erzeugung von ungesättigten Verbindungen 

Die Einführung einer Doppel- oder Dreifachbindung in ein Koh¬ 
lenstoffgerüst gelingt auf verschiedene Weise. Kurzkettige 
Alkene gewinnt man durch die Crackreaktion. Die gezielte 
Einführung von Mehrfachbindungen gelingt durch Eliminie¬ 
rungsreaktionen. 



1,1 -Dichlorethen 


Ethin 


EHminierungsreaktionen sind Vorgänge, bei denen von zwei 
benachbarten Kohlenstoffatomen Atome oder Atomgruppen ab¬ 
gespalten werden, ohne dass gleichzeitig neue Atome oder 
Atomgruppen angelagert werden. 
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Eliminierung 
bei 2-Propanol 



Propen 

Drei C-Atome und 
drei H-Atome 
liegen in einer 
Ebene 


Versuche 

Ein Alken, z. B. 

1-Hexen, ver¬ 
brennt mit rußen¬ 
der Flamme. 

Brom wasser wird 
zu I -Hexan zuge¬ 
tropft. Es entfärbt 
sich beim Schüt¬ 
teln. 


Beispiele für Eliminierungsreaktionen sind die Abspaltung von 
Halogenwasserstoffen aus Halogenalkanen und die Abspaltung 
von Wasser aus Alkoholen: 


H 



H 


CI H 

I I 



H H 


C = C — C — H + HCl 
/ I I 

H H H 


H OH H 

I I I 

H—C—C—C—H 

I I I 

H H H 


C = C — C — H + H 2 0 
/ I I 

H H H 


Physikalische Eigenschaften der Alkene und Alkine 

Da die ungesättigten Kohlenwasserstoffe aufgrund ihrer Geo¬ 
metrie unpolare bis schwach polare Verbindungen sind, besit¬ 
zen sie große Ähnlichkeiten mit den gesättigten Kohlenwasser¬ 
stoffen. Die niederen Glieder mit zwei bis vier Kohlenstoffato¬ 
men sind gasförmig, die mittleren mit fünf bis fünfzehn Koh¬ 
lenstoffatomen flüssig und die höheren fest. Sie sind mit Wasser 
nicht mischbar und elektrische Nichtleiter. 


Chemische Reaktionen der Alkene und Alkine 

Die ungesättigten Kohlenwasserstoffe sind reaktionsfähiger als 
die Alkane. Die Ursache liegt darin, dass bei der Reaktion eines 
Alkans in jedem Falle eine sigma-Bindung aufgebrochen werden 
muss, während es bei der Reaktion eines Alkens häufig genügt, 
nur eine pi-Bindung zu öffnen. Eine pi-Bindung ist aber leichter 
(unter weniger Energieaufwand) zu lösen als eine sigma-Bin¬ 
dung. 

Die wichtigsten Reaktionen der Alkene sind: 

Umsetzung mit Sauerstoff 

An der Luft verbrennen die Alkene mit einer stark rußenden 
Flamme. Sie ist häufig ein Hinweis auf eine kohlenstoffreiche 
Verbindung, d.h., der prozentuale Anteil an Kohlenstoff ist 
höher als bei Alkanen. Das ist bei ungesättigten oder aromati¬ 
schen Verbindungen der Fall. Bei Sauerstoffüberschuss verbren¬ 
nen sie vollständig zu Kohlendioxid und Wasser: 

C 2 H 4 + 3 0 2 - 2 C0 2 + 2 H 2 0 
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Additionsreaktionen 

Mehrfachbindungen können aufgrund der pi-Bindungen leicht 
zahlreiche andere Moleküle wie Säuren, Halogene und unter 
Wirkung von Katalysatoren auch Wasser und Wasserstoff addie¬ 
ren. Die Entfärbung einer Bromlösung erfolgt rasch und dient 
zum qualitativen Nachweis und zur quantitativen Bestimmung 
der funktionellen Gruppe. Viele Additionen verlaufen bereits 
bei Zimmertemperatur und über ionische Zwischenstufen. 

Unter einer Additionsreaktion versteht man die Anlagerung 
von Atomen oder Atomgruppen an eine Mehrfachbindung. Diese 
werden an die Kohlenstoffverbindung chemisch gebunden. Da¬ 
bei wird aus einer Doppelbindung eine Einfachbindung, aus ei¬ 
ner Dreifachbindung eine Doppelbindung. 

Bei Additionsreaktionen werden die pi-Bindungen der Mehr¬ 
fachbindungen geöffnet, die sigma-Bindungen bleiben erhalten. 
Der Hybridisierungszustand der Kohlenstoffatome wechselt 
dabei von sp 2 auf sp 3 (bei Alkenen) oder von sp auf sp 2 (bei Alki¬ 
nen). 


Addition von Wasserstoff 



H H 

H 

H 

\ / 

1 

1 

C = C + H —H - 

H H 

H-C — 

C-H 

1 

H 

1 

H 

c 2 h 4 + h 2 -> 

c 2 h 6 


Addition von Säuren 



H H 

H 

CI 

\ / 

1 

1 

C = C + H — CI - 

H H 

H —C- 

C —H 

1 

H 

1 

H 

C 2 H 4 + HCl - 

C 2 H 5 C1 


Addition von Wasser 



H H 

H 

OH 

\ / 

1 

1 

C = C + H-OH - 

H H 

H —C — 

C —H 

1 

H 

1 

H 

C 2 H 4 + H 2 0 

C 2 H 5 OH 



Addition von 
Wasser 
an Ethen 

m* 

\j 

Ethanol 


Addition von 
Brom an Ethen 



1,2-Dibromethan 
(die Addition zu 
1,1 -Dibromethan 
erfolgt nicht) 
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Polymerisa¬ 
tion von Ethen 



Polyethen 
(= Polyethylen) 


Addition von Halogenen 



H H 

Br 

Br 

\ / 

1 

1 

/ C = C N ^ + Br —Br -» 

H H 

H —C- 

-C —H 

1 

H 

1 

H 

C 2 H 4 + Br 2 —► 

C 2 H 4 Br 2 



Polymerisationsreaktionen 

Die Polymerisationsreaktion ist eine besonders wichtige Reak¬ 
tion ungesättigter Verbindungen. Dabei lagern sich andere 
ungesättigte Moleküle an die Doppelbindung eines Alkens, so 
dass hochmolekulare Ketten entstehen. 

Unter Polymerisation versteht man die Zusammenlagerung 
von kleinen, ungesättigten Molekülen (Monomeren) zu langen 
Molekülketten (Polymeren). 


H HH HH HH H 

\/\/\/\/ 

c = c + c = c + c = c + c = c 

/ \ / \ / \ / \ 

H HH HH HH H 


H H H H 

II II 

■-C-C-.-c-c- 

II II 

H H H H 

H H 

I I 



H H 


H H 



H H 


H H H H H 



H H H H H 


H 

I 

C — 
I 

H 


H 

I 

C — 

I 

H 


H 

I 

C — 

I 

H 


oder .— (CH 2 — CH 2 ) 4 — 
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Um die Polymerisationsreaktion zu starten, muss erst die 
pi-Bindung eines Alkens aktiviert werden. Dies gelingt häufig 
durch Fremdatome („Initiatoren“). Es entsteht ein aktiviertes 
Molekül, das sich an die Doppelbindung eines weiteren Alkens 
anlagert und dabei seine Aktivität auf dieses überträgt. Der Vor¬ 
gang kann sich sehr oft wiederholen. 

Mechanismus: 

II I I c=c I | | | 

X - + C = C X — C — C ■ --U X —c —c —c —c- 


Polyene 

Verbindungen mit zwei, drei oder mehreren Kohlenstoff-Koh- 
lenstoff-Doppelbindungen werden Di-, Tri- oder Polyene 
genannt. 

Dabei können die Doppelbindungen auf drei verschiedene 
Arten angeordnet sein: 

- isoliert: Bei dieser Anordnungsmöglichkeit sind die Doppel¬ 
bindungen durch mindestens zwei Einfachbindungen von¬ 
einander getrennt: 

CH 2 = CH - CH 2 - CH = CH 2 Penta-1,4-dien 

Zwei isoliert angeordnete Doppelbindungen beeinflussen 
einander nicht und reagieren wie Doppelbindungen an 
getrennten Molekülen. 

- konjugiert: Hier sind die Doppelbindungen durch eine Ein¬ 
fachbindung voneinander getrennt: 

CH 2 = CH - CH = CH 2 Buta-l,3-dien 

Solche Doppelbindungen beeinflussen einander sehr, da min¬ 
destens vier Kohlenstoffatome hintereinander sp 2 -hybridi- 
siert sind und daher p-Orbitale miteinander überlappen kön¬ 
nen. Die Doppelbindungen reagieren immer gemeinsam. 

- kumuliert: Bei dieser Anordnungsmöglichkeit sind die Dop¬ 
pelbindungen direkt benachbart: 

CH 2 = C = C = CH 2 Butatrien 



Buta-l,3-dien 
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Mögliche 
Struktur¬ 
formeln für ein 
Molekül C 6 H 6 


ch 3 -c 

= c-c=c-ch 3 

Hexa-2,4-diin 


CH 2 =CH-C 

= c-ch=ch 2 

Hexa-1,5-dien-3-in 


H 

I 


c 

II 




Sogenannte 
„Dewar-Formel“ 
des Benzens 


H 

I 

FT /C. H 

II I 

H C H 

I 

H 

t i 

H 

I 

FT .H 


H C H 


Kekule-Formeln 
des Benzens 


4.2.3 Aromatische Kohlenwasserstoffe - 
Benzenreihe 

Es ist häufig zweckmäßig, die organischen Verbindungen in 
zwei große Klassen einzuteilen, in aliphatische und ji roma ti- 
sche Verbindungen. Die Bezeichnungen aliphatisch (fe ttarti g) 
und aromatisch (wohlriechend) haben allerdings ihre ursprüng¬ 
liche Bedeutung verloren. 

Zu den aliphatischen Verbindungen zählen alle kettenför¬ 
migen Verbindungen, Alkane, Alkene, Alkine, und jene cycli¬ 
schen, die mit ihnen verwandt sind. 

Aromatische Verbindungen sind Benzen (auch Benzol 
genannt) und Verbindungen, die in ihrem chemischen Verhalten 
dem Benzen ähnlich sind. Unter aromatischen Eigenschaften 
versteht man jene Eigenschaften, die Benzen von aliphatischen 
Kohlenwasserstoffen unterscheiden. Einige Verbindungen mit 
aromatischem Charakter besitzen Strukturen, die auf den 
ersten Blick stark von der des Benzens abzuweichen scheinen. 
In Wirklichkeit herrscht jedoch eine grundlegende Ähnlichkeit 
in der Elektronenanordnung. 

Die Einteilung in aliphatische und aromatische Verbindungen 
darf nicht überbewertet werden. So ist die Ähnlichkeit zwischen 
aliphatischen und aromatischen Alkoholen oder zwischen ali¬ 
phatischen und aromatischen Säuren wichtiger als der durch 
das aliphatische oder aromatische Kohlenstoffgerüst bedingte 
Unterschied. 


Benzenstruktur 

Benzen wurde 1825 erstmals aus dem Steinkohlenteer (vgl. 
4.3.4 Kohleentgasung) isoliert. Die Analyse ergab ein Molekül 
mit sechs Kohlenstoffatomen und sechs Wasserstoffatomen 
(C 6 H 6 ). Dennoch konnte man bis ungefähr 1931 (vgl. 1.6.2 Meso- 
merie oder Resonanz) keine befriedigende Struktur Vorschlä¬ 
gen. Die Schwierigkeit lag aber nicht an der Kompliziertheit des 
Benzenmoleküls, sondern an der Unzulänglichkeit der damali¬ 
gen Strukturtheorie. 

Die Summenformel C 6 H 6 lässt verschiedene Strukturen zu. 
Eines ist aber allen Strukturen gemeinsam: Sie besitzen Mehr- 
fechbindungen, müssten also stark ungesättigten Charakter 
zeigen. Ein typisches Merkmal von Mehrfachbindungen ist die 
Fähigkeit zu Additionsreaktionen, die beim Benzen nicht beob¬ 
achtet werden. 

Der Chemiker Augiist Kekule stellte eine cyclische Struktur¬ 
formel auf. Sie wurde später zu einem Sechseck vereinfacht. Er 
betrachtete das Benzenmolekül als ein „dynamisches Teilchen“ 
und drückte dies durch zwei Strukturformeln aus, in denen das 
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Benzenmolekül abwechselnd vorliegen sollte (rotierendes Dop- 
pel bindungssvstem ). 

Untersuchungen mit Röntgenstrahlen ergaben, dass zwar die 
Kohlenstoffatome einen Ring bilden, der Wechsel von Einfach¬ 
bindung und Doppelbindung aber nicht zu erkennen ist. Ein 
genaueres Bild des Benzenmoleküls erhält man aus der Betrach¬ 
tung der Bindungsorbitale im Molekül. Da jedes Kohlenstoff¬ 
atom mit drei Atomen verknüpft ist, gebraucht es dazu sp 2 - 
Orbitale. Die sechs Kohlenstoffatome sind über sigma-Bmdun- 
^en verknüpft und bilden ein regelmäßigesSechseck. JederBin- 
dungswinkel beträgt JL2D °. Die Wasserstoffatome sind an die 
Kohlenstoffatome gebunden und liegen in derselben Ebene: 



Die sigma-Bindungen Das ringförmige pi-Bindungssystem 
Bau des Benzens 


Jedes Kohlenstoffatom hat aber außer den bereits eingesetzten 
Orbitalen noch je ein mit einem Elektron besetztes p-Orbital. 
Diese p-Orbitale können wie beim Ethen unter Bildung~von 
.pk Bindung en überlappen. Doch ist die Überlappung hier nicht 
auf zwei p-Orbitale beschränkt. Das p-Orbital jedes Kohlenstoff¬ 
atoms überlappt gleichzeitig mit den p-Orbitalen beider Nach- 
barkohlenstoffatom e. Die sechs - p-Orbitale der Kohlenstoff- 
ätome des Benzenringes verschmelzen zu zwei ring förmigen 
Elektronenwolken, von denen eine oberhalb und eine unterhalb 
der Ringebene liegt (delokalisiertes pi-Bindungssystem). 

Die Kekulestrukturen werden heute als mesomere Gr enzstruk- 
jurerT (vgl. 1.6.2 Chemische Bindung) des Benzens aufgefasst. 
Als vereinfachte Strukturformel benutzt man häufig ein Sechs¬ 
eck mit einem eingeschriebenen Kreis: 



Mesomerie des Benzens Strukturformel Modell 
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Beispiele aromatischer Kohlenwasserstoffe 



Naphthalen 
(= Naphthalin) 


Im Naphthalen (bisher Naphthalin) sind zwei Benzenringe, im 
Anthracen drei Ringe miteinander verbunden („kondensiert“): 


PP PPP PPo 


Naphthalen 


Anthracen 


Benzpyren 



Toluen (= Toluol) 



o-Xylen 



m-Xylen 


Das Benzpyren ist eine Verbindung mit fünf kondensierten 
Ringen. Es wirkt wie das Benzen und andere aromatische Ver¬ 
bindungen stark krebserregend (carcinogen): 

Benzen, Naphthalen, Anthracen und weitere Aromaten werden 
aus dem Steinkohlenteer gewonnen. Sie sind Ausgangsstoffe in 
der Farbstoff-, KunststoffPündTArzneimittelindustrie. 


Der aromatische Charakter bleibt erhalten, wenn Seitenketten 
am Ring vorhanden sind, z.B. beim Toluen (bisher Toluol, 
Methylbenzen) oder bei den isomeren Xyle nen (bisher Xylolen, 
Dimethylbenzenen). Die Bezeichnungen o ( ortho ), m (meta) und 
p (para) geben die verschiedenen Stellungen der Seitenketten 
am Benzenring an: 



Toluen 

Methyl- 

benzen 


CH 3 CH 3 CH 



o-Xylen 

1,2-Dimethyl- 

benzen 


m-Xylen 

1,3-Dimethyl- 

benzen 


p-Xylen 
1,4-Dimethyl- 
benzen 



p-Xylen 


Chemische Reaktionen aromatischer 
Kohlenwasserstoffe 

Wird eine ungesättigte Verbindung mit einer Bromlösung ver¬ 
setzt, entfärbt sie sich sehr schnell. Die Brommoleküle werden 
sponttrTarTMehrfachbindungen angelagert. 

Wird Benzen mit einer Bromlösung versetzt, so ist vorerst keine 
Reaktion zu erkennen. Erst nach längerer Zeit oder beim Erhit¬ 
zen kommt es zu einer langsamen Entfärbung der Bromlösung 
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und es treten Bromwasserstoffnebel auf. Ein solches Verhalten 
findet man bei gesättigten Verbindungen. Das Brom reagiert 
demnach mit Benzen nicht unter Addi tio n wie be i ung esättig- 
teru sondern unter Substitution wie bei gesättigten Verbindun- 
gen. 

Die Stabilität der ringförmigen pi-Elektronenwolke ist verant¬ 
wortlich für die - verglichen mit ungesättigten Verbindungen - 
Reaktionsträgheit der Aromaten. So tritt Addition nur unter 
ganz besonderen Reaktionsbedingungen ein. Die Substitution 
von Wasserstoffatomen durch andere Atome oder Atomgrup¬ 
pen ist aber viel leichter als bei gesättigten Kohlenwasserstof¬ 
fen möglich. So reagieren Halogene mit Benzen zu Halogenben- 
_ze n , Salpetersäure zu Nitrobenzenen oder Schwefelsäure zu 
Sulfonsäuren. 



Chlorbenzen Benzensulfonsäure Nitrobenzen 


Die aromatischen Kohlenwasserstoffe können aber auch mit 
Hilfe von Katalysatoren hydriert werden. Sie nehmen dabei Was¬ 
serstoff auf (Additionsreaktion), der aromatische Charakter 
geht verloren. Die entstandenen Verbindungen sind Cycloal- 
kane. Sie werden vor allem als Lösungsmittel gebraucht. 

Phenol (Hydroxybenzen) kann durch Hydrolyse aus Chlorben¬ 
zen (bei 300°C und 200 bar) gewonnen werden. Man isoliert es 
auch aus dem Steinkohlenteer. 


CI OH 


H-NaOH —* ( ) +NaCI 


Phenol 


IO- H 


iöi e 



Phenolation 
(in Carbolsäure) 



Nitrobenzen 
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Versuche 


Es gibt mit Eisen(III)-chlorid eine violette Färbung. 


Zu 5 ml Wasser 
gibt man eine 
Spatelspitze Phe¬ 
nol in ein Rea¬ 
genzglas. Den pH- 
Wert prüft man 
mit Universalindi¬ 
kator. Zutropfen 
von FeCI 3 -Lösung 
gibt eine Violett¬ 
färbung. 


Phenol ist antiseptisch und desinfizierend. Eine 5%ige wässrige 
Lösung heißt Carbolsäure. 

Phenol ist Ausgangsstoff für die Phenoplaste, eine wichtige 
Kunststoffgruppe (vgl. 4.7.2 Elerstellung von Kunststoffen). 
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4.2.4 Übungen 


Was versteht man unter einer homologen Reihe? 

Wodurch sind die homologen Reihen der Alkane, Alkene und Alkine gekenn¬ 
zeichnet? Wie sind die allgemeinen Formeln dieser Reihen? 

3. Zeichnen Sie ein Diagramm mit den Schmelz- und Siedepunkten der Alkane 
(Tabelle siehe 4.2.1 Physikalische Eigenschaften der Alkane) in Abhängigkeit 
von der Zahl der C-Atome und diskutieren Sie die Änderung der Werte. 

4. Berechnen Sie die gewichtsmäßig prozentuale Zusammensetzung von Hexan 
(C = 12 u, H = 1 u). 

5. Die Analyse einer Verbindung brachte folgendes Ergebnis: 

- Es handelt sich bei dieser Verbindung um ein Alkan. 

- Die relative Molekülmasse dieser Verbindung beträgt 296 u. 

Geben Sie die Summenformel dieser Verbindung an. 

6. Bei der Verbrennung von 1 Mol eines Alkans entstehen 3 Mole Kohlendioxid. 
Geben Sie a) die Summenformel und den Namen der Verbindung, 

b) die Reaktionsgleichung an. 

7. Was versteht man unter Strukturisomerie? 

8. Sind 2,2,4-Trimethyl-pentan und 3-Ethyl-heptan isomer? 

Zeichnen Sie diese Verbindungen und begründen Sie Ihre Antwort. 

Welche der folgenden Verbindungen sind 
a) Cisisomere / Transisomere, b) Dipolmoleküle? 


9. 


CI 

CI 

CI 

H 

CI 

H 

\ 

/ 

\ 

/ 

\ 

/ 

c = c 

c = c 

c = c 

/ 

\ 

/ 

\ 

/ 

\ 

H 

H 

H 

CI 

CI 

H 

(I) 

(II) 

(III) 


10. Stellen Sie die Reaktionsgleichung für die Substitution des Propans zum 
Monochlorpropan auf. Sind Isomere möglich? Wenn ja, zeichnen Sie die Struk¬ 
turformeln, und benennen Sie die Formeln. 

11. Geben Sie die Reaktionsgleichung für die Umsetzung von Propen mit Wasser 
an. 

12. Wodurch unterscheidet sich die Benzenreihe von den Alkanen? 

13. Geben Sie die Reaktionsgleichungen für die Umsetzung von Benzen mit Chlor, 
Schwefelsäure und Salpetersäure an. 

14. a) Was versteht man unter Hydrierung der aromatischen Kohlenwasserstoffe? 
b) Welche Bedeutung haben die hydrierten Kohlenwasserstoffe? 
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4.3 Erdgas, Erdöl und Kohle 


Man hält heute Erdgas, Erdöl und Kohle für Überreste von 
pflanzlichen und tierischen Lebewesen. Die während der Ent¬ 
wicklung dieser Organismen aufgenommene Sonnenenergie ist 
als chemische Energie in einem Gemisch sehr vieler verschiede¬ 
ner Kohlenwasserstoffe und verwandter Verbindungen gespei¬ 
chert und kann durch Verbrennung freigesetzt werden. 

80 bis 90% der geförderten Rohstoffe Erdgas, Erdöl und Kohle 
werden verbrannt. Die fossilen Brennstoffe decken derzeit etwa 
90% des Weltenergiebedarfes. Ungefähr 10% der geförderten 
Rohstoffe werden industriell zur Synthese organischer Stoffe 
verwendet. 

Erdgas, Erdöl und Kohle werden als Primärenergieträger und als 
Rohstoffe der organischen Chemie verwendet. 

Innerhalb weniger Jahrzehnte wird dabei ein Großteil der in 
Jahrmillionen gespeicherten Energie in Wärme umgewandelt. 


4.3 .7 Erdgas und Erdöl 

Vorkommen 

Erdöl und Erdgas kommen oft gemeinsam in unterirdischen 
Lagern vor, die sich vor allem auf der Nordhalbkugel der Erde 
und häufig unter dem Meeresboden befinden. Die bedeutend¬ 
sten Lagerstätten liegen im Nahen Osten, in der ehemaligen 
Sowjetunion, in Afrika und Nordamerika. Für Westeuropa sind 
die Erdgas- und Erdölvorkommen in der Nordsee von großer 
Bedeutung. 

Die Erdgasreserven sind etwa 140000 Milliarden Kubikme¬ 
ter, davon rund 3 700 Milliarden in den Nordseelagern. Die 
österreichischen Reserven sind weniger als 13 Milliarden Kubik¬ 
meter. Die Welt-Erdgasförderung ist ca. 2 200 Milliarden Kubik¬ 
meter pro Jahr. 

Die Erdölreserven, die sich mit derzeit verfügbaren Metho¬ 
den wirtschaftlich fördern lassen, sind 100 bis 140 Milliarden 
Tonnen. Die Zahlen haben in den letzten Jahren zugenommen, 
da mehr Vorräte entdeckt als verbraucht wurden. Wahrscheinli¬ 
che Vorkommen schätzt man auf das Fünf- bis Siebenfache. Die 
Gewinnung dieser Vorräte (Ressourcen) wird teurer und techno¬ 
logisch schwieriger werden. Die österreichischen Reserven sind 
weniger als 20 Millionen Tonnen. 
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Nordamerika (ca. 0,8 Mrd. t pro Jahr). Der Gesamtweltverbrauch 
ist ungefähr 3,3 Milliarden Tonnen pro Jahr. Der Rohölver¬ 
brauch in Österreich ist ca. 9 Millionen Tonnen pro Jahr, von 
denen etwa 10% im Land gefördert werden. Dazu werden ca. 3 
Millionen Tonnen pro Jahr Fertigprodukte importiert und 1 Mil¬ 
lion Tonnen exportiert. 


Entstehung 

Nach einer allgemein angenommenen Theorie entstanden Erd¬ 
gas und Erdöl auf ähnliche Weise, wie sich heute noch unter Mit¬ 
wirkung anaerober Bakterien aus abgestorbenen Pflanzen 
Sumpfgas, in den Faulbehältern der Abwasseraufbereitung Bio¬ 
gas oder in Müllhalden Deponiegas bildet. Aus Überresten von 
Pflanzen und Tieren (Plankton) entstand in flachen, sauerstoff¬ 
armen Meeresbuchten Faulschlamm. Er wurde von Sand- und 
Tonschichten überlagert und wandelte sich dann bei 50-150°C 
und mäßigem Druck zu einem kleinen Teil in Kohlenwasser¬ 
stoffe um. Aus über 90% des Faulschlammes bildeten sich Koh¬ 
lendioxid und Wasser. 

Die heute ausgebeuteten Erdöl- und Erdgaslager entstanden 
zwischen dem Ende des Erdaltertums (vor 350 Millionen Jahren) 
und dem Beginn der Erdneuzeit (vor etwa 20 Millionen Jahren). 
Es gibt eine zweite Theorie, nach der Methan auch aus anorgani¬ 
schen Stoffen bei hohen Temperaturen und Drücken in tieferen 
Erdschichten entsteht. 

Das Öl wandert nach der Bildung in poröses Gestein (z. B. Sand¬ 
stein oder Kalkstein) und wird dort festgehalten. Der Porenraum 
ist normalerweise mit Wasser gefüllt. Ol und Gas werden vom 
Wasser nach oben verdrängt, bis sie auf eine undurchlässige 
Deckschicht treffen. Sie sammeln sich in Aufwölbungen der 
Schichten, an Schichtverwerfungen und an Salzstöcken. Es gibt 
keine unterirdischen Ölseen. 
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Schematische Schnittbilder von Erdöl- und Erdgaslagerstätten 
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Dreirollenmeißel 


Im höchsten Teil der Lagerstätte kann sich durch Entgasung des 
Öls eine Gaskappe bilden. 


Gewinnung 

Erdöllagerstätten werden mit geophysikalischen Methoden, am 
häufigsten durch Reflexionsseismik aufgesucht. Durch Spren¬ 
gung oder mit Vibratoren werden Erschütterungswellen 
erzeugt, die sich in verschiedenen Gesteinen verschieden 
schnell fortpflanzen und an den Grenzflächen zwischen 
Gesteinsschichten reflektiert werden. Die zurückgeworfenen 
Wellen werden mit Geofonen empfangen. Aus diesen Messun¬ 
gen können Tiefe und Verlauf der Gesteinsschichten ermittelt 
werden. So stellt man fest, wo Lagerstätten möglich sind. 
Gewissheit bringen nur Probebohrungen, die viele Millionen 
Schilling kosten können. Im Durchschnitt wird nur jede zehnte 
Suchbohrung in einem unerschlossenen Gebiet fündig. 

Bohrverfahren: Bohrtürme sind durchschnittlich 40-60 m 
hoch, große Bohrinseln sind vom Meeresspiegel bis zur Spitze 
des Bohrturmes über 200 m hoch. Von den Bohrinseln aus wird 
bis zu einer Wassertiefe von etwa 300 m gebohrt, von Bohrschif¬ 
fen aus bis zu einer Wassertiefe von ca. 1 000 m. 

Beim Rotaryverfahren wird das Bohrgestänge aus 9 m langen 
Rohrstücken zusammengeschraubt und von Diesel- oder Elekt¬ 
romotoren (bis 3 700 kW) in Rotation versetzt. Der Bohrturm 
trägt einen Großteil des Gewichtes des Bohrgestänges. Ein Rol¬ 
lenmeißel wird einige Meter in der Stunde durch weiches 
Gestein getrieben, bei hartem Gestein dringt ein Diamantmeißel 
wenige Zentimeter in der Stunde vor. Um den Meißel zu kühlen 
bzw. zu schmieren, wird durch das Bohrgestänge eine tonhal¬ 
tige Flüssigkeit nach unten gepumpt. Sie strömt mit dem Bohr¬ 
klein zwischen Gestänge und Wand des Bohrloches nach oben 
und stützt das Bohrloch. 

Beim Turbinenbohren treibt diese Spülung auch die Bohrtur¬ 
bine an, die kurz über dem Meißel am Gestänge angeschraubt 
wird. Turbinen werden vor allem beim Richtungsbohren ange¬ 
wendet, wenn das Bohrloch aus der Vertikalen abgelenkt wer¬ 
den soll. Das Bohrloch ist oben ca. 70 cm weit, sein Durchmes¬ 
ser nimmt stufenweise bis auf ca. 10 cm ab. Nach jeweils 500 
bis 1 000 m Bohrtiefe wird das Bohrloch verrohrt, um einen Ein¬ 
sturz der Bohrlochwand zu verhindern. Häufigste Tiefen der 
Erdölbohrungen liegen zwischen 1 500 und 3 000 m. Bohrt man 
tiefer als 3 500 m, findet man wegen der hohen Temperaturen 
nur Erdgas. Erdgasbohrungen können zwischen 500 und 
8 000 m tief reichen. 

Förderung: Erdgas- und Erdölvorkommen stehen unter 
hohem Druck, weil bei einer Zunahme der Tiefe der Druck (auf 
jeweils 10 m um 1 bar) und die Temperatur (auf jeweils 100 m 
um 3°C) zunehmen. 
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Erdgas: Vorkommen in Tiefen über 2 000 m stehen unter Drü¬ 
cken von mehreren hundert Bar. Dies reicht lange Zeit, um das 
Gas an die Oberfläche zu befördern. Wenn der Porenraum des 
Lagers schlecht durchlässig ist, wird die Förderrate niedrig sein; 
sie muss erhöht werden. Mit dem Frac-Verfahren werden 
durch Einpressen von Flüssigkeit unter hohem Druck vom Bohr¬ 
loch ausgehende lange Risse im Gestein erzeugt und durch ein 
Stützmaterial (z.B. Bauxit) offen gehalten. Infolge der großen 
Oberfläche der Risse steigt die Förderrate. 

Erdöl: Vorkommen werden zunächst durch Primärverfahren 
ausgebeutet. Man erreicht dabei einen durchschnittlichen Ent¬ 
ölungsgrad von 30% (Grenzwerte zwischen 5 und 50%). Die 
wichtigsten Verfahren der Primärförderung sind: 

- Eruptivförderung unter dem Eigendruck des in der Lager¬ 
stätte gelösten Gases, 

- Pumpförderung, die am häufigsten bei Tiefen bis 2 000 m 
angewendet wird. 

Bei der Sekundärförderung wird Wasser oder Gas in die 
Lagerstätte eingepresst, um das Öl zu verdrängen. 

Bei der Tertiärförderung wird heißes Wasser oder Dampf ein¬ 
gepresst, um das Öl fließfähiger zu machen. Auch chemische 
Mittel werden angewendet (Einpressen von Kohlendioxid, 
Lösungsmitteln oder Tensidlösungen). Der Entölungsgrad lässt 
sich so von durchschnittlich 30% auf 40% steigern. Die Kosten 
für die Tertiärförderung sind derzeit noch unwirtschaftlich 
hoch. 



Primäre Verfahren: Sekundäre Verfahren: 
Eruptivförderung, Einpressen von 

Pumpförderung Wasser und Gas 


Tertiäre Verfahren: 
Einpressen von 
Heißdampf 
oder Chemikalien 


Verfahren der Erdölförderung (schematisch) 
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Das Erdöl aus der Fördersonde enthält Gas und Salzwasser, die 
durch Stehenlassen in Behältern getrennte Phasen bilden. Die 
Ölphase enthält noch Wassertröpfchen als Emulsion, die sich 
durch Zusatz von Süßwasser, durch Erhitzen und durch elektri¬ 
sche Wechselfelder entmischt. Das wasserfreie, entsalzte Rohöl 
ist schwarzbraun, meist dickflüssig und hat eine Dichte von 0,8 
bis 0,9 g/ml. 

Transport: Im vergangenen Jahrhundert wurde Erdöl in höl¬ 
zernen Fässern (engl, barrel) befördert. 1 Barrel = 159 1 wird 
noch heute als Mengenangabe benutzt. Heute gibt es Hochsee¬ 
tanker mit einer Ladefähigkeit von 500000 t. Mehrere hundert 
Tanker mit Tonnagen von über 200 000 t sind weltweit im Ein¬ 
satz. Um seine Fließfähigkeit zu erhalten, muss das Rohöl wäh¬ 
rend des Transportes beheizt werden. Auch Erdgas wird mit 
Tankern transportiert, wobei es durch Abkühlen auf-162 °C ver¬ 
flüssigt werden muss. Das Volumen nimmt dabei auf l Aoo des 
Gasvolumens ab. Große Tanker fassen über 100000 m 3 Flüssig¬ 
gas. 

Auf dem Festland werden Erdgas und Erdöl vor allem in Rohrlei¬ 
tungen transportiert. Betriebsdrücke liegen zwischen 50 und 
100 bar, Durchmesser der Leitungen zwischen 50 und 100 cm. 
Die wichtigsten Erdgasleitungen in Österreich sind die WAG 
(West-Austria-Gasleitung) in Richtung Bundesrepublik Deutsch¬ 
land, die TAG (Trans-Austria-Gasleitung) in Richtung Italien und 
die SOL (Süd-Ost-Leitung) nach Slowenien. Die wichtigsten Erd¬ 
ölleitungen sind die TAL (Transalpine Leitung) von Triest nach 
Ingolstadt, die CEL (Central European Line) von Genua nach 
Ingolstadt und die AWP (Adria-Wien-Pipeline) von Triest nach 
Schwechat. Über die PLW (Produktenleitung West) werden Fer¬ 
tigprodukte aus dem Tanklager Lobau in das Tanklager 
St. Valentin gepumpt. 
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4.3.2 Zusammensetzung und Verarbeitung 

Die fossilen Brennstoffe haben je nach ihrer Herkunft sehr 
unterschiedliche Zusammensetzung. 

Erdgas enthält fast immer als Hauptbestandteil Methan. 

In manchen Erdgaslagern findet man daneben die homologen 
Alkane bis zum Butan. Weitere Bestandteile können Kohlendi¬ 
oxid und Stickstoff sein. Auch Schwefelwasserstoff, Wasser¬ 
dampf und Edelgase (vor allem Helium) können im Erdgas Vor¬ 
kommen. 

Aufbereitung von Erdgas: Trocknung und Entschwefelung 
sind für eine Verwendung als Heizgas unbedingt notwendig. 
Getrocknet wird durch Entspannung, wobei sich das Gas 
abkühlt und Wasser kondensiert, sowie durch Glykol, das in 
Gegenstromkolonnen das restliche Wasser entzieht. Das Glykol 
wird durch Destillation entwässert und wieder eingesetzt. Zur 
Entschwefelung wird Schwefelwasserstoff mit basischen Wasch¬ 
lösungen ausgewaschen. Diese werden mit Dampf regeneriert. 
Dabei wird Schwefelwasserstoff freigesetzt und in einer Claus- 
Anlage katalytisch zu Schwefel oxidiert: 

H 2 S + l A 0 2 -> S + H 2 0 (vereinfachte Gleichung) 

Erdöl ist eine Mischung sehr vieler verschiedener Kohlenwasser¬ 
stoffe, vor allem von Alkanen. 

Auch Cycloalkane, Alkene und Aromaten können enthalten 
sein, wobei in geringem Ausmaß Sauerstoff, Stickstoff und 
Schwefel gebunden sind. Abbauprodukte von Biomolekülen 
(Chlorophyll oder Hämoglobin) sind ein Beweis für die früher 
beschriebene Entstehung von Erdöl. 

Die Aufarbeitung von Erdöl erfolgt in drei Stufen - mecha¬ 
nisch (bei der Förderung schon beschrieben) - thermisch 
(Destillation) - chemisch (Entschwefelung, Cracken, Reformie¬ 
ren). 


Fraktionierte Destillation 

Das Vielstoffgemisch Rohöl hat je nach seiner Herkunft sehr 
unterschiedliche Zusammensetzung. Auch die Fraktionieranla¬ 
gen werden verschieden gebaut und betrieben. Daher gehen die 
Angaben über Siedebereiche, Namen von Fraktionen und deren 
Zusammensetzung häufig weit auseinander. Die folgenden 
Angaben sind ein Beispiel. 

Die Fraktionierung erfolgt in zwei Stufen: bei Normaldruck 
und im Vakuum (ca. l Ao des Normaldruckes). Fraktionierkolom 
nen (Destillationstürme) sind 20 bis 40 m hohe Zylinder, die im 
Inneren durch 40 bis 50 „Böden“ in Stockwerke unterteilt sind. 
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Prinzip einer 
Glockenboden- 
kolonne 


Ablauf 


Zulauf 



Aufsicht auf 
einen Boden 

Ablauf Glocken Zulauf 

/ ooooo\ 




o o o o 

.o.c\_o_o_c: 


V 


Üblich sind Glocken- und Siebböden. Ihr Sinn ist eine intensive 
Durchmischung von aufsteigenden Dämpfen und zurückflie¬ 
ßendem Kondensat. Das Rohöl wird in einem Röhrenofen auf 
3 50-400 °C erhitzt. Das entstehende Dampf-Flüssigkeits- 
Gemisch tritt in die Kolonne ein. Die Flüssigkeit fließt nach 
unten. Die Dämpfe steigen nach oben und kühlen dabei ab. 

In der Kolonne entsteht ein Temperaturgefälle, am Kolonnen¬ 
kopf ist die Temperatur etwa 40 °C, auf den darunter liegenden 
Böden wird sie immer höher, am unteren Ende der Kolonne 
(Sumpf) ist sie etwa 350°C. 

Die Bestandteile kondensieren auf dem Boden, dessen Tempera¬ 
tur niedriger als ihr Siedepunkt ist. Auf den unteren Böden kon¬ 
densieren größere Moleküle mit hohen Siedepunkten, auf den 
oberen Böden kleinere Moleküle mit immer niedrigeren Siede¬ 
punkten. Durch die Kondensation erwärmt sich die Flüssigkeit 
auf jedem Boden. Dadurch verdampfen Komponenten mit nied¬ 
rigerem Siedepunkt und kondensieren auf einem höheren 
Boden. Jeder Boden ist durch einen Überlauf mit dem unmittel¬ 
bar darunter liegenden verbunden. Durch den Kreislauf von 
Dampf und Kondensat zwischen den Böden erreicht man eine 
bessere Trennung der Komponenten. Von einzelnen Böden 
zieht man Fraktionen ab, die aber immer noch Mischungen ähn¬ 
licher Komponenten sind: 



Raffineriegas 

Benzin 

Petroleum 

Dieselöl 

schweres 

Heizöl 


leichtes 

Schmieröl 

mittleres 

Schmieröl 

schweres 

Schmieröl 

Bitumen 


Schema der fraktionierten Destillation des Erdöls 
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Siedebereich 
bei 1,013 bar 

Bezeichnung 
der Fraktion 

Hauptanteil 
an Alkanen 
(Anzahl der 
C-Atome) 

Verwendung 

unter 20°C 

Gas, 

Flüssiggas 

1-4 

Treib- und Brenngas 

30 bis 180°C 

Rohbenzin 

(Naphtha) 

5-12 

Treibstoffe für 

Ottomotoren, 

Flugbenzin, 

Lösungsmittel, 

Ausgangsstoffe für 

Alkene 

180 bis 250°C 

Petroleum 

(Kerosin) 

10-14 

Leuchtpetroleum, 

Düsenkraftstoff, 

Heizöl 

250 bis 350°C 

Gasöl 

(Dieselöl) 

12-22 

Dieselkraftstoff, 
leichtes Heizöl 

über 350°C 

Schweröl 

20-35 

Schmierstoffe, 
schweres Heizöl 


Rückstand 

über 35 

Vakuumdestillation 


Fraktionen eines Erdöls 


Je nach Bedarf können Fraktionen mit anderen Siedebereichen 
abgezogen werden. Die Fraktionen mit einem Siedebereich über 
350°C werden in einer ähnlich gebauten Vakuumdestillations¬ 
anlage weiterverarbeitet. Der Druck wird auf etwa l Äo des nor¬ 
malen Luftdruckes vermindert. So werden die Siedepunkte her¬ 
abgesetzt und auch größere Kohlenwasserstoffmoleküle lassen 
sich unzersetzt destillieren. Der atmosphärische Rückstand 
und das Schweröl werden auf diese Weise weiter aufgetrennt: 
leichtes, mittleres und schweres Schmieröl, schweres Heizöl, 
Paraffine und Bitumen werden zum Heizen, Schmieren, Isolie¬ 
ren, Imprägnieren und im Straßenbau verwendet. 

Weitere physikalische Verfahren wie Absorption unerwünschter 
Bestandteile mit Waschölen, Extraktion von Aromaten mit geeig¬ 
neten Lösungsmitteln, Adsorption oder Kristallisation von 
Paraffinen aus Schmierölen dienen der Verbesserung der Destil¬ 
lationsprodukte für bestimmte Zwecke. 


Veredelung durch chemische Verfahren 

Das älteste chemische Verfahren zur Entfernung von Harzen, 
Alkenen, Schwefelverbindungen und anderen unerwünschten 
Bestandteilen ist die Umsetzung mit konzentrierter Schwefel¬ 
säure. Es entstehen saure Verbindungen, die sich zum Teil als 
Schlamm absetzen oder mit Natronlauge ausgewaschen wer¬ 
den. So kann man auch Altöl regenerieren. 

Die wichtigsten Verfahren beruhen auf der Anlagerung oder 
Abspaltung von Wasserstoff: Entschwefeln, Cracken, Reformie¬ 
ren. 
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Entschwefeln: Die schwefelhaltige Fraktion wird mit Wasser¬ 
stoff im Hydrofiner katalytisch (Cobalt-, Molybdänverbindun¬ 
gen) umgesetzt. Der gebildete Schwefelwasserstoff wird in der 
Claus-Anlage zu Schwefel oxidiert. 

R-SH + H 2 -* R-H + H 2 S 

Kat., 300°C, 60 bar 



n-Undecan 


Cracken 



Reformieren 1— ► Benzine 
Petroleum 



Düsenkraftstoff 
leichtes Heizöl 
Dieselkraftstoff 
schweres Heizöl 


schweres Heizöl 

-► Benzine 
leichtes Heizöl 
Dieselkraftstoff 
schweres Heizöl 
Schmieröle 


physikalische Trennung 


chemische Verarbeitung 


Fließschema der Erdölaufarbeitung 
in einer Raffinerie (vereinfacht) 


Cracken: Lange Kohlenwasserstoffketten verschiedener Erdöl¬ 
fraktionen werden oberhalb von 400 °C in kleinere Bruchstücke 
gespalten (crack = brechen). Die Produkte werden anschließend 
durch Destillation getrennt. Es gibt verschiedene Crackverfah¬ 
ren: 

- Thermisches Cracken (einfaches Erhitzen) lässt sich 
schlecht steuern. 

- Katalytisches Cracken findet bei 450-500°C und 30-60 
bar in einem Wirbelbettreaktor statt. Katalysator ist Alumini¬ 
umsilicatpulver. Dabei entstehen neben kürzeren Alkanket¬ 
ten auch Cycloalkane, Alkene, Aromaten und als uner¬ 
wünschtes Produkt Kohlenstoff. Dieser Petrolkoks desakti- 
viert den Katalysator, er wird bei ca. 650°C mit Luft im Rege¬ 
nerator abgebrannt. Der so wieder aktivierte Katalysator geht 
in den Reaktor zurück. 

Das Verfahren dient zur Herstellung von Benzin aus schwe¬ 
ren Fraktionen. Beispiele von möglichen Reaktionen: 


CH 3 -(CH 2 ) 12 -CH 3 - CH 3 -(CH 2 ) 5 -CH 3 + CH 2 = CH-(CH 2 ) 4 -CH 3 
oder 

CH 3 -(CH 2 ) 9 -CH 3 CH 3 -(CH 2 ) 4 -CH 3 + CH 2 = CH-(CH 2 ) 2 -CH 3 
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Die Zusammensetzung der Reaktionsprodukte kann durch 
die Verfahrensbedingungen (Temperatur, Verweilzeit) verän¬ 
dert werden. 

- Hydrocracken findet bei ca. 450°C und einem Wasserstoff¬ 
druck von 80 bis 200 bar statt. Aluminiumsilicat mit Platin 
wirkt als Katalysator. Man kann bis zu 90% der schweren 
Fraktionen in Fahrbenzin umwandeln. 

- Steamcracken findet bei etwa 800°C und 50 bar mit Was¬ 
serdampf statt. Dabei wird Naphtha vor allem in Ethen, Pro- 
pen, Buten und Butadien umgewandelt. Diese Alkene werden 
als Ausgangsstoffe für Synthesen verwendet (Kunststoffe, 
synthetische Schmierstoffe, Polymerbenzin u.a.). Die Reakti¬ 
onszeit ist kurz (ca. 0,2 s). 

- Verkoken: Durch Cracken von Bitumen erhält man Gas, Ben¬ 
zin, Heizöl und Koks. Deshalb spricht man von Verkoken. 
Dieser Koks wird zu Kohlesteinen und Elektroden verarbei¬ 
tet. 

Reformieren wird bei 500°C und 30 bar in Gegenwart eines 

Platinkatalysators durchgeführt. Daher spricht man auch von 

„Platforming“. Dabei werden geradkettige Alkane in verzweigte, 

cyclische Alkane und Aromaten umgewandelt. Der abgespal¬ 
tene Wasserstoff wird für die Hydrofiner verwendet. 

Mögliche Reaktionen: 

CH 3 -(CH 2 ) 4 -CH 3 -> C 6 H 12 + H 2 C 6 H 12 - C 6 H 6 + 3 H 2 

CH 3 -(CH 2 ) 4 -CH 3 -> CH 3 -CH-(CH 2 ) 2 -CH 3 C 6 H 12 .... Cyclohexan 

^ C 6 H 6 .... Benzen 

Das Platform-Benzin ist sehr klopffest. 


4.3.3 Raffinerieprodukte 

Zwei wichtige Produktgruppen sind Kraftstoffe und Schmier¬ 
stoffe. 


Kraftstoffe 

Die bei der Verbrennung von Kraftstoffen frei werdende Reakti¬ 
onswärme wird vom Ottomotor und vom Dieselmotor in 
mechanische Arbeit umgewandelt. 

Autobenzin - Ottokraftstoff 

Autobenzin besteht hauptsächlich aus Kohlenwasserstoffen 
mit sechs bis acht Kohlenstoffatomen. Dieses Gemisch aus 


Reformieren 



2-Methylpentan 


oder 



Cyclohexan 


CD 
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n-Alkanen, iso-Alkanen, Alkenen, Cycloalkanen und Aromaten 
hat einen Siedebereich von 70 bis 200 °C. Die wichtigste Kenn¬ 
zahl des Benzins ist die Octanzahl. Meistens wird die Re- 
searchoctanzahl ROZ (DIN 51756) angegeben. Sie beschreibt 
die Klopffestigkeit, d. h. die Widerstandsfähigkeit eines Verga¬ 
serkraftstoffes gegen die Selbstentzündung seiner Dämpfe bei 
Verdichtung im Ottomotor. Das Benzin-Luft-Gemisch erwärmt 
sich bei der Kompression im Motor. Ist das Benzin nicht klopf¬ 
fest, kommt es im ganzen Zylinder an verschiedenen Stellen zur 
explosionsartigen Selbstentzündung, wodurch Druckwellen 
entstehen, die ein klopfendes Geräusch hervorrufen. Dabei 
wird der Motor mechanisch beschädigt. Bei einem klopffesten 
Benzin erfolgt die Zündung des Gemisches durch den Funken 
der Zündkerze kurz vor dem oberen Totpunkt des Kolbens. Das 
Gemisch verbrennt, ausgehend von der Zündkerze, mit einer 
gleichmäßigen Flammenfront und der Druck steigt gleichmäßig 
an. 


Zur Ermittlung der Octanzahl wird ein genormter Einzylinder¬ 
motor mit dem zu prüfenden Benzin betrieben. Durch Verschie¬ 
ben des Zylinderkopfes erhöht man während des Betriebes die 
Kompression, bis Klopfen eintritt. Bei gleicher Kompressions¬ 
einstellung betreibt man nun den Motor mit einem Vergleichs¬ 
kraftstoffgemisch aus n-Heptan und i-Octan (2,2,4-Trimethyl- 
pentan) und erhöht so lange den n-Heptan-Anteil, bis das 
Gemisch das gleiche Klopfverhalten wie der zu prüfende Kraft¬ 
stoff zeigt. Der jetzt vorliegende Volumenanteil i-Octan in Pro¬ 
zenten ist die ROZ. n-Fleptan ist sehr zündwillig, ihm ordnet 
man die ROZ 0 zu, dem klopffesten i-Octan die ROZ 100. Es gibt 
Kraftstoffe, die eine höhere Klopffestigkeit als i-Octan besitzen. 



iso-Octan 



Bleitetraethyl 


ROZ einiger Kraftstoffe: 


n-Heptan 

0 

Methanol 

114 

n-Octan 

0 

i-Propanol 

118 

n-Hexan 

27 

direkt destilliertes Benzin ca. 70 

Cyclohexan 

84 

Crackbenzin 

ca. 90 

i-Octan 

100 

Reformatbenzin 

ca. 95 

Benzen 

108 

Normalbenzin 

90 

Ethanol 

111 

Superbenzin 

95-99 

Die Klopffestigkeit 

steigt von den n-Alkanen über 

Cycloalkane 


und i-Alkane zu den Aromaten. 

Die ROZ von Superbenzin wird durch Zusatz von Antiklopf¬ 
mitteln erreicht: 

- Blei-tetraethyl Pb(C 2 H 5 ) 4 - ist am wirkungsvollsten, 0,05% 
erhöht die ROZ um zehn Einheiten. Aus Umweltschutzgrün¬ 
den und weil es den Autokatalysator vergiftet, wird es immer 
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weniger verwendet. In Österreich sind noch 0,15 g Blei pro 
Liter Benzin zugelassen. Die Ethylgruppen machen das Blei 
benzinlöslich. Sie spalten sich als Radikale ab und fangen 
andere Radikale ein, die bei der Selbstentzündung entstehen. 
So wird die Kettenreaktion, die zum Klopfen führt, abgebro¬ 
chen. 

- Methyl-tertiär-butylether ist ein ungefährlicher Ersatz¬ 
stoff. Um denselben Effekt zu erreichen, muss man etwa die 
zwanzigfache Menge wie beim Blei-tetraethyl zusetzen. 

- Aromatische Kohlenwasserstoffe (z.B. Benzen) können 
auch zur Verbesserung der ROZ verwendet werden. Aller¬ 
dings sind viele Aromaten als Krebs erregend bekannt und 
daher ebenso risikobehaftet wie Blei. Auch Alkohol erhöht 
die Klopffestigkeit. Er ist aber nicht beliebig mit Benzin 
mischbar und führt bei tiefen Temperaturen zur Vereisung 
des Vergasers. 

Dieselkraftstoff 

Dieselkraftstoffe sind Gemische aus überwiegend langkettigen, 
unverzweigten Kohlenwasserstoffen. Beim Einspritzen in die 
durch Kompression im Motor erhitzte Luft sollen sie von selbst 
entflammen. Ihre Zündwilligkeit ist, verglichen mit Benzin, 
hoch. Sie wird in genormten Dieselmotoren bestimmt und 
durch die Cetanzahl (CZ) charakterisiert (DIN 51773). Dem 
n-Cetan (C 16 H 34 ) gibt man die CZ 100, dem 1-Methylnaphthalin 
die CZ 0. Ein Dieselkraftstoff mit der CZ 60 hat dieselbe Zünd¬ 
willigkeit wie eine Mischung aus 60 Volumenteilen n-Cetan und 
40 Volumenteilen 1-Methylnaphthalin. 


Schmierstoffe 

Schmierstoffe sind organische und anorganische Stoffe, welche 
die Reibung zwischen sich drehenden oder gleitenden Maschi¬ 
nenteilen herabsetzen, ihren Verschleiß mindern und als Kühl¬ 
mittel wirken. 

Ihre wirtschaftliche Bedeutung ist mit jener der Kraft- und 
Brennstoffe vergleichbar. Eine gute Schmiertechnik mindert den 
Verschleiß, senkt Ausfallzeiten und verringert den Instandhal¬ 
tungsaufwand. 

- Trockenreibung entsteht, weil aufeinander gleitende Flä¬ 
chen im molekularen Bereich nicht glatt sind. Durch Punkt¬ 
kontakte werden Spitzen verformt und abgeschert. Das 
geschieht nur ohne Schmierung, vor allem beim Anfahren 
und Auslaufen. 

- Flüssigkeitsreibung wird durch die Viskosität (Zähigkeit) 
des Schmierstoffes bestimmt, da die Flächen durch eine Flüs¬ 
sigkeitsschicht vollständig voneinander getrennt sind. 





Methyl- 

tertiär-butylether 
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- Mischreibung ist der Übergang von Trocken- zu Flüssig¬ 
keitsreibung. 

Flüssige Schmierstoffe (Schmieröle) werden aus Mineralöl¬ 
raffinaten hergestellt. 

Grundöle sind Fraktionen der Erdöldestillation, die durch Raf¬ 
fination von unerwünschten Bestandteilen (z. B. Normalparaffi¬ 
nen oder Aromaten) befreit worden sind. Normalparaffine mit 
ihrem ungünstig hohen Erstarrungspunkt werden durch Hyd- 
rocracking in Isoparaffine umgewandelt. Die Eigenschaften der 
Grundöle reichen für die Anforderungen moderner Schmier¬ 
technik meist nicht aus. 

Additive sind Wirkstoffe, die Grundölen zugemischt werden, 
um im Fertigprodukt notwendige Schmiereigenschaften zu 
erreichen, die im Grundöl nicht vorhanden sind. Sie verstärken 
erwünschte und unterdrücken unerwünschte Eigenschaften. 
Die Menge der zugemischten Additive reicht von wenigen Parts 
per million (ppm) (z.B. Siliconöl als Antischaumzusatz) bis zu 
15% und mehr bei hoch belasteten Getriebeölen. 

Die Wirkstoffe sind grenzflächenaktive Stoffe, die an einem 
öllöslichen Kohlenwasserstoffrest eine polare Gruppe tragen. 
Häufig ist das eine metallorganische Gruppe. Der chemische 
Bau ist kompliziert. Mit Additiven versehene Öle heißen auch 
„legierte“ oder HD-Öle (heavy duty). 


Additiv 

Funktion 

chemisch wirkend 

Antioxidantien 

Alterungsschutz. Binden Radikale, an denen die 
Oxidation beginnt. Zersetzen Peroxide. Binden 
Metallionen, die Oxidationsvorgänge 
katalysieren 

Detergents/Dispersants 

Schmutzträger. Halten feste und flüssige 

Teilchen in Schwebe und neutralisieren Säuren 

Korrosionsschutz¬ 

additive 

Verhindern Rost. Bilden auf Metallflächen Wasser 
abstoßende Schichten 

EP-Zusätze 

Bilden bei hoher Belastung (Extreme Pressure) 
scherfeste Gleitschichten 

physikalisch wirkend 

VI-Verbesserer 

(Viskositätsindex) 

Verringern die Abnahme der Viskosität bei 
steigender Temperatur. Lange Fadenmoleküle 
entknäueln sich im warmen Öl 

Stockpunktverbesserer 

Verhindern die Kristallisation von Paraffinen 

Schaumdämpfer 

Verhindern Schaumbildung im Kurbelgehäuse 
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Syntheseöle bestehen im Gegensatz zu den mineralischen 
Grundölen aus einheitlichen Molekülen. Ihre Eigenschaften kön¬ 
nen daher viel genauer maßgeschneidert werden. Sie werden 
aus Rohbenzin hergestellt und können neben Kohlenstoff und 
Wasserstoff (Polyolefine) auch Sauerstoff (Polyglykole, Carbon¬ 
säureester) oder noch zusätzlich Phosphor (Phosphorsäure¬ 
ester) oder Silicium (Siliconöle) enthalten. Diese synthetischen 
Schmierstoffe sind stabiler gegen Hitze und Oxidation, weniger 
entflammbar, können mit Wasser mischbar sein, haben ein bes¬ 
seres Kälte- und Viskositätsverhalten, größere Strahlenbestän¬ 
digkeit u. a. Sie sind aber mindestens viermal so teuer wie Mine¬ 
ralöle. 

Elektroviskose Öle auf der Basis von Siliconölen werden in 
einem elektrischen Feld mit zunehmender Spannung viskoser. 
Sie sind im Entwicklungsstadium, wobei man vor allem an auto¬ 
matische Kupplungen, die Regelung hydraulischer Roboterbe¬ 
wegungen, Stabilisierung von Hochhäusern bei Erdbeben u.a. 
denkt. 


Schneid- und Bohröle sind Öl-in-Wasser-Emulsionen (20% 
Schmieröl, 80% Wasser). Sie haben Schmierfähigkeit, gute Kühl¬ 
wirkung und korrosionshemmende Eigenschaften. 


Schmierfette (halb flüssige Schmierstoffe) sind Dispersionen 
von Seifen in Mineralölen. Etwa 5-20% sind Seife, 0-5% Addi¬ 
tive. Das Öl macht etwa 75-95% des Fettes aus und ist in ein 
Metallseifengerüst eingelagert. Kationen der ersten drei Haupt¬ 
gruppen werden verwendet. Größte Bedeutung haben heute 
Lithium- und Calciumseifen, wobei Schmierfette mit Lithiumsei¬ 
fen bessere Eigenschaften (Stabilität gegen Hitze, Wasser und 
mechanische Belastung) haben, Schmierfette mit Calciumseifen 
billiger sind. 

Besonders wichtig sind Komplexseifen, bei denen verschiedene 
Fettsäuren mit verschiedenen Kationen kombiniert werden. 
Statt Seifen können auch andere Eindickungsmittel verwendet 
werden (Grafit, Silicagel, Bentonit für Hochtemperaturschmier¬ 
fette). 

Feste Schmierstoffe bringen Vorteile bei höheren Tempera¬ 
turen, bei denen Kohlenwasserstoffe zerfallen. Molybdänsulfid 
kann bis 400°C, Grafit bis 650°C verwendet werden. Diese 
Stoffe bestehen aus lamellenförmigen Kristallen mit guter Gleit¬ 
fähigkeit. 

Bitumen und Asphalt 

Bitumen sind Rückstände der Destillation, braunschwarze, 
nicht kristalline Massen ohne feste Schmelztemperatur, wasser¬ 
undurchlässig und widerstandsfähig gegen chemische Ein¬ 
flüsse. 


Versuch 


Löseverhalten 
von Bitumen 



r > 


- 







w 


ft 




1 2 3 


/. Benzin wird 
dunkelbraun 

2. Ethanol wird 
hellbraun 

3. Wasser bleibt 
farblos 

Unpolare Löse¬ 
mittel lösen 

Bitumen besser 
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Asphalt ist eine Mischung von 4-9% Bitumen mit 91-96% Kies, 
Sand, Gesteinsmehl. Er ist der wichtigste Werkstoff im Straßen¬ 
bau. 


4.3.4 Kohle 


Verlauf der 
Inkohlung 



Vorkommen, Entstehung und Gewinnung 

Kohle kommt in geschichteten Lagern vor. Sie ist aus Pflanzen 
entstanden, die von Schlamm- und Gesteinsschichten bedeckt 
und unter Luftabschluss bei erhöhtem Druck und erhöhter 
Temperatur chemisch umgewandelt wurden. Man nennt den 
Vorgang, der bei der Torfbildung beginnt, Inkohlung. Mit 
zunehmender Dauer der Inkohlung entstehen nacheinander 
Braunkohle, Steinkohle und Anthrazit. Die bedeutendsten Vor¬ 
kommen liegen auf der Nordhalbkugel, vor allem in der ehema¬ 
ligen Sowjetunion, China und Indien, aber auch in Australien. 
Die bekannten Kohlereserven der Erde, die mit heutiger Techno¬ 
logie wirtschaftlich ausgebeutet werden können, betragen etwa 
600 Milliarden Tonnen. Wahrscheinliche Vorkommen werden 
auf mehr als das Zehnfache geschätzt. 

Torf bildet sich auch heute noch aus Sumpfpflanzen in den 
Mooren. Er ist sehr wasserreich und wird nur in geringem Maße 
nahe den Fundorten als Brennstoff verwendet. 

Braunkohle liegt meist wenig unter der Erdoberfläche. Sie ent¬ 
hält ebenfalls viel Wasser und manchmal auch Salze. Sie kann 
im Tagebau gewonnen werden und wird häufig nahe der Abbau¬ 
stelle zur Stromerzeugung verwendet. 

Steinkohle und Anthrazit bilden meist tief liegende Flöze, 
die im Untertagebau abgebaut werden müssen. Bekannte mittel¬ 
europäische Fundorte liegen im Ruhrgebiet und an der Saar. 


Zusammensetzung, Verarbeitung und Produkte 

Kohle ist kein reiner Kohlenstoff, sondern ein Gemisch vieler 
verschiedener Verbindungen. 

Kohle ist ein Gemisch hochmolekularer Verbindungen, vor al¬ 
lem ringförmiger Kohlenwasserstoffe (vielringige Aromaten). 

Sie enthält gebundenen Sauerstoff, Wasserstoff, Stickstoff und 
Schwefel, deren Menge mit dem Alter der Kohle abnimmt. 
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Geologisches 

Zusammensetzung in Massenprozenten 


Alter 

Kohlenstoff 

Sauerstoff 

Wasserstoff 

Holz 

Gegenwart 

50 

43 bis 44 

6 

Torf 

Gegenwart 

50 bis 60 

30 bis 40 

5 bis 7 

Braunkohle 

5 Mio. Jahre 

65 bis 75 

20 bis 30 

5 bis 6 

Steinkohle 

500 Mio. Jahre 

75 bis 90 

5 bis 18 

4 bis 6 

Anthrazit 

1 Milliarde Jahre 

über 90 

2 bis 3 

2 bis 3 


Die Zusammensetzung hängt (wie beim Erdöl) stark vom Fund¬ 
ort ab, sie wird in Massenanteilen (kg/kg Brennstoff) oder Mas¬ 
senprozenten (Massenanteil x 100) angegeben. 1 kg Brennstoff 
setzt sich aus den Massenanteilen von Kohlenstoff (c), Wasser¬ 
stoff (h), Sauerstoff (o), Stickstoff (n), Schwefel (s), Wasser (w) 
und Asche (a) zusammen: 

c+h+o+n+s+w+a=l 

Asche besteht aus nicht brennbaren Mineralien und Metalloxi¬ 
den. 

Bei guter Steinkohle ist w + a < 0,1. 

Von wesentlicher Bedeutung ist der Schwefelgehalt, da bei der 
Verbrennung daraus Schwefeldioxid entsteht, das eine der Ursa¬ 
chen des sauren Regens ist. 

Kohle wird entweder unmittelbar als Brennstoff verwendet oder 
nach einem von drei Verfahren weiterverarbeitet: 

Entgasung, Vergasung, Verflüssigung. 


Kohleentgasung 


Kohle¬ 

verarbeitung 

Entgasung 


Koks 

Aromaten 
CH 4 , h 2 


Kohle 


Vergasung 


CO, H 2 
Synthese¬ 
gas 


C X H 

Aliphaten 


Verflüssigung 


Versuch 

Trockene 
Destillation von 
Kohle (Entgasung) 


Bei der Entgasung wird die Kohle der trockenen Destillation 
unterworfen, d. h. unter Luftabschluss erhitzt. Dabei entstehen 
Koks, Teer, Gas und Gaswasser. 

Die Verschwelung bei 500 bis 600°C wird für Braunkohle 
angewendet. Dabei entstehen aus 100 kg Braunkohle etwa 40 kg 
Koks und 10 kg Teer. Der Teer enthält vor allem Alkane. Schwel¬ 
gas besteht zu 35 bis 45% aus Kohlendioxid. 

Die Verkokung bei 1 000 bis 2 000 °C wird meist mit Steinkohle 
durchgeführt. Der Vorgang dauert 20 bis 30 Stunden. Dabei ent¬ 
stehen aus 100 kg Steinkohle etwa 75 kg Koks und 4 kg Teer. 
Kokereigas enthält 50 bis 60% Wasserstoffund ca. 25% Methan. 
Der Teer enthält vor allem Benzen und andere Aromaten. 



/. Gas mit Blei¬ 
acetatpapier 
auf H 2 S prüfen 
2. Gas entzünden 
(Vorsicht!) 
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Koks besteht je nach Kohlesorte zu etwa 95% aus Kohlenstoff. 
Er dient vor allem als Reduktionsmittel in der Metallurgie (z. B. 
Hochofen) und als aschearmer Brennstoff. 


Kohlevergasung 

Bei der Vergasung wandelt man die meist minderwertige Kohle 
in Brenngas um. Vergasungsmittel ist Luft oder Wasserdampf. 

Generatorgas: In Schachtöfen, den Generatoren, verbrennt 
Kohle zu Kohlendioxid. Die Luftzufuhr wird so geregelt, dass 
Kohlendioxid zu Kohlenmonoxid reduziert wird: 

(4 N 2 + 0 2 ) + 2 C - 4 N 2 + 2 CO 
Luft Generatorgas 

C + 0 2 -+ C0 2 AH = -406 kJ/mol 

C0 2 + C *± 2 CO AH = +122 kJ/mol Boudouard- 

Gleichgewicht 

Generatorgas wird meist nur im Herstellerbetrieb verwendet. Es 
ähnelt dem Gichtgas des Hochofens. 

Wassergas - Synthesegas: Es entsteht beim Leiten von Was¬ 
serdampf über glühende Kohle: 

C + H 2 0 -+ CO + H 2 AH= +117 kJ/mol 

1200°C ---' 

Wassergas 

Wassergas kann sowohl als Heizgas als auch zur Synthese ver¬ 
schiedener Stoffe (z.B. Methanol, Ammoniak) verwendet wer¬ 
den. 


Zusammensetzung technischer Brenngase: 


Gas 

Konzentration in Volumenprozenten 
CO h 2 ch 4 co 2 

n 2 

Gichtgas 

15-25 

1- 3 

- 

5-9 

58-70 

Generatorgas 

25-35 

8-12 

2-3 

5-8 

45-55 

Wassergas 

38-45 

45-50 

0,5-1 

2-6 

2- 7 


Kohleverflüssigung 

Bei der Verflüssigung wird die feste Kohle mit Hilfe von Kataly¬ 
satoren in erdölähnliche Produkte umgewandelt. 

Zwei Verfahren wurden vor mehr als 60 Jahren entwickelt. Sie 
werden heute nur noch dort angewendet, wo das billigere Erdöl 
nicht zu beschaffen ist. In Zukunft, sobald das Erdöl zur Neige 
geht, werden sie wieder an Bedeutung gewinnen. 
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Bergius-Verfahren: Kohlestaub wird mit Öl und Katalysator¬ 
pulver zu einem Brei angerührt und mit Wasserstoff umgesetzt: 

Kohle + H 2 -» Alkane 

Kat., 500°C, 400 bar 

Fischer-Tropsch-Verfahren: Die Kohle wird zunächst in Syn¬ 
thesegas umgewandelt. Es wird in Gegenwart von Cobaltkataly¬ 
satoren in Kohlenwasserstoffe umgewandelt: 

6 CO + 13 H 2 -> C 6 H 14 + 6 H 2 0 

Kat., 180°C, ^10 bar 

Es entsteht ein Gemisch verschiedener Kohlenwasserstoffe. 


4.3.5 Brennstoffe 


Brennstoffe sind Primärenergieträger, deren Energieinhalt 
durch Verbrennung freigesetzt wird. 

Bei der Verbrennung werden die im Brennstoff enthaltenen Ele¬ 
mente Kohlenstoff, Wasserstoff und Schwefel vollständig in 
Kohlendioxid, Wasser und Schwefeldioxid umgewandelt. Der 
enthaltene Stickstoff soll nicht oxidiert werden. 

Mit thermochemischen Gleichungen kann man die theoretisch 
freigesetzte Wärmemenge berechnen: 


C + 0 2 
H 2 + l A 0 2 
S + 0 2 
CO + l A 0 2 
CH 4 + 2 0 2 


C0 2 

H 2 0(g) 

S0 2 

C0 2 

C0 2 + 2 H 2 0 


AH = -394 kJ/mol 
AH = -243 kJ/mol 
AH = -297 kJ/mol 
AH = -285 kJ/mol 
AH = -805 kJ/mol 


Reaktionswärmen bei der Verbrennung 

(ÖnormC 1138, DIN 5499) 

Unter dem spezifischen Brennwert (oberen Heizwert) H 0 ver¬ 
steht man die Wärmemenge, die bei der vollständigen Verbren¬ 
nung von 1 kg eines festen oder flüssigen Brennstoffes frei wird, 
wenn das entstehende Wasser flüssig vor liegt. 

H 0 = (Einheit kJ/kg) 

m 

Für gasförmige Brennstoffe wird der Brennwert meist auf das 
Volumen bezogen (Normzustand: 0,1 MPa, 273 K). 

H 0 = (Einheit kJ/m 3 ) 
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Versuch 

„Einzylinder- 

motor“ 


Pappe- 
Zylinder 
0 10 cm 



/. Korkstopfen 
mit Benzin 
(Kp<40°) be¬ 
feuchten, in 
den Zylinder 
werfen und 
schütteln 
2. Mit brennen¬ 
dem Span 
zünden 


Wenn die Verbrennungsgase eine Temperatur über 100°C 
haben, liegt das Wasser als Dampf vor, so dass man die Konden¬ 
sationswärme vom Brennwert abziehen muss. 

Unter dem spezifischen Heizwert (unteren Heizwert) H u ver¬ 
steht man die Wärmemenge, die bei vollständiger Verbrennung 
von I kg eines festen oder flüssigen Brennstoffes frei wird, wenn 
das entstehende Wasser dampfförmig entweicht. 

Es gilt: H ö = H u + Kondensationswärme 

Die Kondensationswärme des Wassers ist temperaturabhängig 
und hat bei 100°C den Wert 40,67 kJ/mol und bei 25 °C den Wert 
44,01 kJ/mol. 

Da in fast allen Heizanlagen nur der spezifische Heizwert 
genutzt werden kann, hat er größere praktische Bedeutung. Ver¬ 
brennungswärmen werden mit Kalorimetern gemessen. Die 
Reaktionswärme wird von einer bekannten Wassermenge aufge¬ 
nommen, deren Temperaturerhöhung man misst. Aus Tempera¬ 
turerhöhung und Wassermenge kann man Brennwert und Heiz¬ 
wert berechnen. 


Spezifische Heizwerte einiger Brennstoffe 

(in der Literatur werden sehr verschiedene Werte angegeben) 


Feste 

Brennstoffe kJ/kg 

Flüssige 

Brennstoffe 

kJ/kg 

Brennstoff¬ 
gase kJ/m 3 

Torf 

12 000-16 000 

Benzin 

43 000 

Propan 

93 000 

Braunkohle 

10 000-20 000 

Dieselöl 

42 000 

Acetylen 

57000 

Steinkohle 

28 000-36000 

Heizöl 38000-42 000 

Kohlenmonoxid 12 700 

Anthrazit 

33 000-36000 

Flüssiggas 

50 000 

Stadtgas 16000-18000 

Koks 

30000-33 000 

Spiritus 

26000 

Erdgas 25 000-35 000 
Generator¬ 
gas 4 000- 7 000 

Wassergas 8000-13 000 


Energiemengen werden häufig in Steinkohleeinheiten (SKE oder 
t SKE) angegeben, das ist die Energiemenge, die in 1 kg (oder 11) 
Steinkohle enthalten ist. Die SKE ist keine zulässige Einheit. 

I SKE = 29 308 kJ = 8,139 kWh 


Luftbedarf bei der Verbrennung 

Zur vollständigen Verbrennung von Brenn- und Treibstoffen 
sind eine ausreichende Sauerstoffmenge und eine gute Durch¬ 
mischung von Brennstoff und Luft erforderlich. Besteht der 
Brennstoff aus einer einzigen chemischen Verbindung (z.B. 
Methan), kann man den Sauerstoffbedarf mit einfachen Berech¬ 
nungen (vgl. 1.3.2 Stöchiometrische Berechnungen) ermitteln. 
Da fast alle Brenn- und Treibstoffe Gemische vieler verschiede- 
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ner Verbindungen sind, berechnet man den theoretischen Sau¬ 
erstoffbedarf (O th ) und den theoretischen Luftbedarf (L th ) aus 
der Zusammensetzung der Brennstoffe. 

Sauerstoffbedarf für die Verbrennung von Kohlenstoff: 

C + 0 2 - C0 2 

12 g 32 g 12 g C brauchen 22,4 1 0 2 

(22,4 1) 1 kg C braucht 22,4/12 m 3 = 1,87 m 3 0 2 

c kg C brauchen 1,87-cm 3 0 2 

Sauerstoffbedarf für die Verbrennung von Wasserstoff: 

H 2 + l A 0 2 - H 2 0 

2 g 16 g 2 g H brauchen 11,21 0 2 

(11,2 1) 1 kg H braucht 11,2/2 m 3 = 5,6 m 3 0 2 

h kg H brauchen 5,6-fi m 3 0 2 

Sauerstoffbedarf für die Verbrennung von Schwefel: 

S + 0 2 - S0 2 

32 g 32 g 32 g S brauchen 22,4 1 0 2 

(22,4 1) 1 kg S braucht 22,4/32 m 3 0 2 = 0,7 m 3 0 2 

5 kg S brauchen 0,7 ■ 5 m 3 0 2 

Der Sauerstoff, der im Brennstoff enthalten ist, wird auch zur 
Verbrennung benützt und muss daher abgezogen werden: 

1 kg O sind 22,4/32 m 3 0 2 = 0,7 m 3 0 2 
o kg O sind 0,7-om 3 O 2 

Der theoretische Sauerstoffbedarf ist: 

O th = 1,87 c + 5,6 h + 0,7 s-0,7 o (m 3 /kg) 

Der theoretische Luftbedarf ist größer, da Luft nur 21% Sauer¬ 
stoff enthält: 


L th = O th /0,21 


Die tatsächlich benötigte Luftmenge ist noch etwas größer, da 
die Luftfeuchtigkeit und ein zur Verbrennung notwendiger Luft¬ 
überschuss berücksichtigt werden müssen. Die Luftüber¬ 
schusszahl A ist das Verhältnis der tatsächlich gebrauchten 
Luftmenge zur theoretisch notwendigen Luftmenge. Sie ist für 
Brennstoffgase 1,02-1,1, für flüssige Brennstoffe 1,05-1,1 und 
für feste Brennstoffe 1,2-2. 

Beispiel: Zu berechnen ist der theoretische Sauerstoff- und 
Luftbedarf für die vollständige Verbrennung von 1 kg Ruhr-Fett¬ 
kohle der Zusammensetzung: c = 0,876, h = 0,049, s = 0,009, 
o=0,046, n = 0,018. 


Lösungsweg: 

O th = 1,87 ■ 0,876 + 5,6 ■ 0,049 + 0,7 ■ 0,009 - 0,7 ■ 0,046 
O th = 1,638 + 0,274 + 0,006 - 0,032 = 1,886 


295 





Organische Chemie 


Für die Verbrennung von 1 kg Ruhr-Fettkohle werden 1,886 m 3 
0 2 (gemessen bei Normalbedingungen) gebraucht. 

Der Luftbedarf = 1,886/0,21 = 8,98 m 3 Luft. 

Bei einer Luftüberschusszahl X = 1,2 ist der tatsächliche Luftver¬ 
brauch = 1,2 ■ 8,98 = 10,776 m 3 Luft. 



4.3.6 Übungen 


1. Welche Bedeutung haben Erdgas, Erdöl und Kohle? 

2. Wie bildet sich in der Natur Methan? 

3. Wie ist Erdöl entstanden? 

4. Beschreiben Sie primäre, sekundäre und tertiäre Verfahren der Erdölförde¬ 
rung. 

5. Beschreiben Sie die mechanische und die thermische Aufarbeitung von Erdöl. 

6. Wie funktioniert eine Glockenbodenkolonne? 

7. Beim Cracken soll n-Cetan in zwei Bruchstücke mit gleicher Kohlen Stoff za hl 
zerfallen. Geben Sie die Reaktionsgleichung an. 

8. Welche Erdölprodukte gewinnt man? 

9. Was versteht man unter Inkohlung? 

10. Wie unterscheiden sich die Kohlearten? 

11. Was versteht man unter Kohleentgasung? Was entsteht dabei? 

12. Wie unterscheiden sich Kohleentgasung und Kohlevergasung? 

13. Warum nennt man Wassergas auch Synthesegas? 

14. Was versteht man unter dem spezifischen Heizwert? 

15. Wie unterscheidet sich der Heizwert vom Brennwert? 

16. Was ist eine SKE? 

17. Wie kann man den verwertbaren Energieinhalt eines Brennstoffes ermitteln? 

18. Was bedeutet Klopffestigkeit der Kraftstoffe? 

19. Ein zu prüfendes Benzin hat das gleiche Klopfverhalten wie eine Vergleichsmi¬ 
schung mit 5% n-Heptan. Welche ROZ hat das Benzin? 

20. Ein Generatorgas enthält 35% Volumenanteile Kohlenmonoxid. Wie viele Kilo¬ 
joule erhält man bei der Verbrennung? 

21. Die Zusammensetzung einer saarländischen Steinkohle ist: c = 0,740, 
h = 0,045, o = 0,090, s = 0,010, n = 0,010, w = 0,035, a = 0,070. Berechnen Sie 
den theoretischen Sauerstoff- und den theoretischen Luftbedarf bei Verbren¬ 
nung dieser Kohle. 

22. Diskutieren Sie Reserven und Ressourcen der Primärenergieträger. 

23. Welche Verfahren wird man zukünftig zur Ausbeutung der Ressourcen ver¬ 
wenden? 
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4.4 Kohlenwasserstoffe mit 
funktionellen Gruppen 


4.4.1 Alkohole 


Alkohole sind die einfachsten sauerstoffhaltigen organischen 
Verbindungen. Sie enthalten als funktionelle Gruppe die Hyd¬ 
roxylgruppe (OH-Gruppe), die bei Alkoholen durch eine Atom¬ 
bindung an das Kohlenstoffgerüst gebunden ist. 


H 

I 

H-C-OH 

I 

H 


Die Hydroxylgruppe (OH-Gruppe) der Alkohole ist nicht 
gleich der Hydroxidgruppe der Basen. Bei den Alkoholen ist 
im Gegensatz zu den Basen nur eine geringe Neigung zur Disso¬ 
ziation (Abspaltung) der Hydroxylgruppe vorhanden, d.h., 
Alkohole sind keine Elektrolyte, sie leiten den elektrischen 
Strom nicht. 


Methylakohol 
Methanol 
Kp: 65°C 


Einteilung der Alkohole 

nach der Zahl der Hydroxylgruppen 

Es hat sich gezeigt, dass an ein Kohlenstoffatom nur eine Hyd¬ 
roxylgruppe gebunden werden kann. Besitzt aber das Kohlen¬ 
stoffgerüst mehrere Kohlenstoffatome, so können dort zwei, 
drei oder mehrere Hydroxylgruppen angebracht sein. Es erge¬ 
ben sich dabei Reihen von Alkoholen, die durch verschiedene 
Namen mit der Endung -ol unterschieden werden. 


Monole 

einwertige Alkohole 

eine OH-Gruppe 

CH 3 OH 

Methanol 

Methylalkohol 




C 2 H 5 OH 

Ethanol 

„Alkohol“ 

Diole 

zweiwertige Alkohole 

zwei OH-Gruppen 

C 2 H 4 (OH) 2 

1,2-Ethandiol- 

Glykol 

Polyole 

mehrwertige Alkohole 

drei und mehrere 
OH-Gruppen 

C 3 H 5 (OH) 3 

1,2,3-Propan- 

triol-Glycerin 


nach der Stellung der Hydroxylgruppe 

Bei einwertigen Alkoholen mit mehr als zwei Kohlenstoffato¬ 
men (höheren Alkoholen) kann die Hydroxylgruppe an ver¬ 
schiedenen Stellen des Kohlenstoffgerüstes gebunden sein. So 
gibt es vom Propanol zwei isomere Verbindungen. 
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primär 

H H H 

I I I 

H-C-C-C-OH 
I I I 

H H H 

«Sa 

1 -Propanol 
Kp: 97°C 

sekundär 

H OH H 

I I I 

H-C-C-C-H 
I I I 

H H H 


Diese Form der Isomerie wird auch Stellungsisomerie 
genannt. Nach der Art des Kohlenstoffatoms, an das die Hydro¬ 
xylgruppe gebunden ist, unterscheidet man drei Arten von 
Alkoholen: 

Primärer Alkohol: In einer -CH 3 -Gruppe wird ein Wasser¬ 

stoffatom durch eine Hydroxylgruppe 
ersetzt, z. B. Ethanol 

Sekundärer Alkohol: In einer -CH 2 -Gruppe wird ein Wasser¬ 
stoffatom durch eine Hydroxylgruppe 
ersetzt, z. B. Propanol-2 

Tertiärer Alkohol: In einer -CH-Gruppe wird ein Wasser¬ 

stoffatom durch eine Hydroxylgruppe 
ersetzt, z.B. 2-Methyl-Propanol-2 


Diese Stellungsisomerie ist bei der Bildung weiterer funktionel¬ 
ler Gruppen bedeutungsvoll. 



2-Propanol 
Kp: 82 °C 


Herstellung von Alkoholen 

Die Einführung der Hydroxylgruppe in ein organisches Molekül 
kann auf verschiedene Weise erfolgen, z. B.: 

Addition von Wasser an Alkene 


tertiär 


OH 

I 

CH 3 -C-CH 3 

CH 3 



2-Methyl- 
2-Propanol 
Kp: 83°C 


H H 

\ / 

7 c = c x + H 2 0 

H H 


H OH 

I I 

H - C - C - H Ethanol Kp: 78 °C 

I I 

H H 


Umsetzung von Halogenalkanen mit Laugen (Substituti¬ 
onsreaktion) 


H —C —Br + OH“ -> H — C — OH + Br" 


Die industrielle Erzeugung von Alkoholen erfolgt entweder auf 
biochemischem Wege durch Vergärung von Zucker aus Rohr¬ 
zucker oder Getreide, durch Reduktion von Fetten oder aus dem 
Erdöl über den Crackprozess (Erzeugung von Alkenen) und 
nachfolgende Hydratisierung (Addition von Wasser). 
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Physikalische Eigenschaften der Alkohole 

Die funktionelle Gruppe einer organischen Verbindung 
bestimmt nicht nur die chemischen, sondern auch die physika¬ 
lischen Eigenschaften einer Verbindung. Die Hydroxylgruppe 
ist eine polare Gruppe und macht die Alkohole „wasserähn¬ 
lich“. 


'&ö~ 

/ \ 

ö + H H ö + 

t)V 

/ \ 

R H ö + 


Die Wasserähnlichkeit ist bei niederen Alkoholen mit ein bis 
drei Kohlenstoffatomen stark ausgeprägt. Methanol, Ethanol 
und Propanol sind in jedem Verhältnis mit Wasser mischbar, da 
ihre Moleküle mit Wassermolekülen Wasserstoffbrückenbin¬ 
dungen ausbilden können. Höhere Alkohole gleichen in ihrem 
physikalischen Verhalten eher den entsprechenden Kohlenwas¬ 
serstoffen, da mit steigender Molekülmasse der unpolare Cha¬ 
rakter im Molekül zunimmt. Er wird schließlich größer als die 
polare Wirkung der Hydroxylgruppe. Höhere Alkohole mischen 
sich deshalb in nur sehr begrenztem Maße oder überhaupt 
nicht mit Wasser. Da Alkoholmoleküle dank ihrer stark polaren 
Sauerstoff-Wasserstoff-Bindungen untereinander Wasserstoff¬ 
brücken ausbilden, haben sie außerdem - verglichen mit den 
Kohlenwasserstoffen von entsprechender Molekülmasse - ganz 
erheblich höhere Siedepunkte, z.B.: 


H 


H X CH 3 


ch/ h x/ CH 3 


ch 3 


Methanol (M= 32 u) Kp: 65°C 
Ethan (M=30u) Kp:-87°C 


Chemische Reaktionen der Alkohole 

Die Hydroxylgruppe bestimmt das relativ hohe Reaktionsver¬ 
mögen der Alkohole. Die wichtigsten Reaktionen sind: 


Oxidationsreaktionen 


Man unterscheidet zwei Arten von Oxidationsreaktionen: die 
totale und die partielle (teilweise) Oxidation. 


Totale Oxidation. Alkohole verbrennen an der Luft mit einer 
bläulichen Flamme vollständig zu Kohlendioxid und Wasser: 

C 2 H 5 OH + 3 0 2 - 2 C0 2 + 3 H 2 0 

Partielle Oxidation. Die partielle Oxidation von Alkoholen 
erfolgt mit Oxidationsmitteln. Es können sich dabei verschie¬ 
dene Stoffe bilden. Welche Verbindungen entstehen, hängt 
davon ab, ob der Alkohol primär, sekundär oder tertiär ist. 


Versuch 



Methanol, Ethanol, 
Propanol brennen 
mit zunehmender 
Gelbfärbung der 
Flamme 
(Rußbildung) 
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Versuch 



W 

Oxidiertes 
(dunkles) Kupfer¬ 
blech bekommt in 
heißem Ethanol 
die Kupferfarbe. 
Aldehydgeruch 
tritt auf (Ethanal). 


Diethylether 
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Primäre Alkohole werden zu Aldehyden und weiter zu Car¬ 
bonsäuren oxidiert. Der Sauerstoff wird in diesen Reaktions¬ 
gleichungen als 0 und nicht als 0 2 geschrieben, da er nicht oder 
nur indirekt aus der Luft genommen wird: 

H H HO 

II I // 

H —C —C —OH + O - H — C — C + H 2 0 

II I \ 

H H H H 

(Aldehyd) 

CH 3 — CHO + O - CH 3 — COOH (Carbonsäure) 

Sekundäre Alkohole können zu Ketonen oxidiert werden: 


H OH H 

I I I 

H-C-C-C-H + O 

I I I 

H H H 


0 

II 

ch 3 - c - ch 3 + h 2 o 

(Keton) 


Tertiäre Alkohole lassen sich nicht ohne Zerbrechen des 
Kohlenstoffgerüstes partiell oxidieren. 


Abspaltung von Wasser 

Hier gibt es zwei Möglichkeiten: Wasser kann innerhalb dessel¬ 
ben Moleküls abgespalten werden. Man erhält dabei Alkene 
(vgl. 4.2.2 Alkene). Wasser kann aber auch aus zwei verschiede¬ 
nen Alkoholmolekülen unter Bildung von Ethern abgespalten 
werden: 

H H H H 

I I . I I 

H-C-C-jOH -fHjO-C-C-H 

I I . I I 

H H H H 


H H H H 

II II 

H 2 0 + H-C-C-O-C-C-H 

II II 

H H H H 


Umsetzung mit Säuren 

Alkohole reagieren mit Säuren unter Bildung von Estern: 
R —OH + H —X -> R — X + H 2 0 
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Wichtige Alkohole 

Methanol CH 3 OH ist eine wasserhelle, brennbare Flüssigkeit. 
Früher wurde Methanol durch trockene Destillation von Holz 
gewonnen (daher „Holzgeist“ genannt), heute erzeugt man es 
durch eine katalysierte Hochdruckreaktion (200-300 bar, 
400 °C) aus Synthesegas: 

CO + 2 H 2 - CH 3 OH 

Wenige Gramm Methanol können nach dem Einnehmen zur 
Erblindung führen, die letale Dosis für einen Menschen beträgt 
etwa 25 g. Die toxische Wirkung beruht auf der Oxidation zu 
Formaldehyd, das auch technisch aus Methanol erzeugt wird. 
Methanol dient als Lösungsmittel und Ausgangsstoff für Syn¬ 
thesen. 

Ethanol C 2 H 5 OH ist eine farblose, brennbare Flüssigkeit 
(Dichte 0,79 g/ml), hat einen charakteristischen Geruch und 
brennenden Geschmack. Es entsteht durch alkoholische Gärung 
aus Glucose (siehe 4.5.7 Abbau der Kohlenhydrate): 

C 6 H 12 0 6 -> 2 C 2 H 5 OH + 2 C0 2 

Bei der technischen Synthese wird Wasser katalytisch (bei 30 
bar, 400 °C) an Ethen addiert: 

C 2 H 4 + H 2 0 - C 2 H 5 OH 


Kleine Mengen Ethanol wirken anregend, größere narkotisch 
oder toxisch. Die letale Dosis für einen Menschen ist etwa 300 g. 
Im Blut befinden sich als Stoffwechselprodukt etwa 0,02 %o 
Ethanol. Durch Genuss alkoholischer Getränke verändert sich 
bei 0,2 %o im Blut das Verhalten, mehr als 0,5 %o beeinträchtigen 
die Fähigkeit zum Autofahren, bei über 3 %) entsteht eine Alko¬ 
holvergiftung und 7 bis 8/60 wirken tödlich. 

Ethanol wird als Lösungsmittel, Brennstoff (Spiritus), Treibstoff¬ 
zusatz, Desinfektionsmittel, zur Konservierung anatomischer 
Präparate sowie als Ausgangsstoff für Synthesen verwendet. 

Propanol C 3 H 7 OH kommt in zwei isomeren Formen vor. Beide 
sind Bestandteile der Fuselöle und dienen als Lösungsmittel für 
Kosmetika, Pharmazeutika sowie als Desinfektionsmittel. 

Glykol (1,2-Ethandiol) HO-CH 2 -CH 2 -OH ist eine farblose, vis¬ 
kose Flüssigkeit von süßem Geschmack, aber giftig. Es wird als 
Lösungsmittel, als Frostschutzmittel und zur Herstellung von 
Polyestern verwendet. Durch Wasserabspaltung entsteht Digly- 
kol H0-CH 2 -CH 2 -0-CH 2 -CH 2 -0H, das zur Fälschung von Weinen 
verwendet wurde. Schon Spuren im Wein lassen sich gaschro¬ 
matografisch nachweisen. 

Glycerin (Glycerol oder 1,2,3-Propantriol) HO-CH 2 -CHOH-CH 2 - 
OH ist eine farblose, viskose Flüssigkeit mit süßem Geschmack. 


Synthese von 
Methanol 



Versuch 


Unterscheidung 
von Methanol 
und Ethanol 



Borax 


Methanol 
bildet Borsäure¬ 
methylester, der 
die Flamme grün 
färbt, Ethanol 
nicht 


1,2-Ethandiol 

Glykol 
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1,2,3-Propantriol 

Glycerin 


Es ist ein Baustein von Fetten und Ölen, aus denen es durch Ver¬ 
seifung gewonnen werden kann. Auch bei der alkoholischen 
Gärung entsteht etwas Glycerin. Durch Veresterung mit Salpe¬ 
tersäure bildet sich Nitroglycerin 0 2 N-0-CH 2 -CH0N0 2 -CH 2 -0- 
N0 2 . Wird dieses in Kieselgur aufgesaugt, entsteht der Spreng¬ 
stoff Dynamit (Nobel 1867). Glycerin wird vielseitig verwendet, 
z.B. als: Frostschutzmittel, Salbengrundlage, Textilappretur, 
Bremsflüssigkeit, Weichmacher, Zusatz zu Rasierseifen, Tabak 
und Druckfarben. 

Phenol (Hydroxybenzen) C 6 H 5 -OH wurde schon erwähnt. Es 
reagiert nicht wie ein typischer Alkohol, weil sich die freien 
Elektronenpaare am Sauerstoff zum Benzolring hin verschieben 
können. Daher spaltet die Flydroxygruppe leichter ein Proton 
ab, Phenol reagiert schwach sauer. 


4.4.2 Aldehyde und Ketone 

Die Oxidation primärer und sekundärer Alkohole ergibt Verbin¬ 
dungen mit einer Carbonylgruppe: 

O p 

\ \ // // 
ö + C = Oö~ -C Aldogruppe -C Ketogruppe 

H R 

Aldehyde sind die Oxidationsprodukte primärer Alkohole. 
Ihre funktionelle Gruppe ist die Aldogruppe. 

Ketone sind die Oxidationsprodukte sekundärer Alkohole. Ihre 
funktionelle Gruppe ist die Ketogruppe. 


Physikalische Eigenschaften der Aldehyde und Ketone 

Aldehyde und Ketone sind wegen ihrer Carbonylgruppe polare 
Verbindungen. Sie sieden daher bei höheren Temperaturen als 
unpolare Verbindungen mit vergleichbaren Molekülmassen. 
Untereinander können sie aber keine Wasserstoffbrückenbin¬ 
dungen ausbilden. Aus diesem Grunde liegen ihre Siedepunkte 
tiefer als die der entsprechenden Alkohole. Die Aldehyde und 
Ketone mit kleinen Molekülmassen sind wasserlöslich. Enthal¬ 
ten sie fünf oder mehrere Kohlenstoffatome, so sind sie in Was¬ 
ser schlecht, in den gebräuchlichen organischen Lösungsmit¬ 
teln besser löslich. 


Chemische Reaktionen der Aldehyde und Ketone 

Die typische Reaktion der Aldehyde und Ketone ist die Addi¬ 
tion. So lassen sich z.B. Blausäure, trockenes Ammoniak, in 
manchen Fällen auch Wasser anlagern. Die Addition von Alko- 
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holen führt zu Halbacetalen, die sich unter Wasserabspaltung 
zu Acetalen umsetzen können: 


H 

H R’OH 

H 

1 H + 

1 H + 

1 

C = 0 + R’OH ^ 

R - C - OR’ 

R —C — 


i 

X 

o 

1 


OH 

OR’ 


Halbacetal Acetal (Ether) 


Eine weitere typische Eigenschaft der Aldehyde ist die Neigung 
zur Polymerisation. Sie wird durch Säuren begünstigt. Die 
entstandenen höhermolekularen Verbindungen können sowohl 
ringförmige als auch kettenförmige Struktur besitzen: 


Versuch 

Polymerisation 
von Methanal 


H H H Formaldehyd 

\ \ \ Fp -92 °C 

C = 0 + C = 0 + C = 0 
/ / / 

H H H 


H H H 

I I I 

-c-o—c-o-c- 

I I I 

H H H 


Paraformaldehyd 
Polyoxymethylen 
0- Fp> 150°C 


O 

I 

/ 

H 


H H 

\ / 
/n 


O 

i- 

\ 

H 


Trioxan 
Fp+ 62 °C 


Vorsicht, 

Gift! 



2 ml Formalin 
ins Uhrglas 


a\ 


Im Uhrglas bildet 
sich weißes 
Paraformaldehyd 


Die Reduktion der Aldehyde und Ketone führt zu den entspre¬ 
chenden Alkoholen, die Oxidation der Aldehyde zu Carbon¬ 
säuren. 

Ketone sind weniger reaktionsfähig als Aldehyde. Sie können 
nicht polymerisiert und nicht zu Säuren oxidiert werden. 



Trioxan 
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fco 

Methanal 

(Formaldehyd) 


4 # 

Ethanal 

(Acetaldehyd) 


Propanon 
(Dimethylketon 
= Aceton) 


Wichtige Aldehyde und Ketone 

Methanal (Formaldehyd) HCHO ist ein farbloses, stechend 
riechendes Gas, das sich gut in Wasser löst. Die Lösung heißt 
„Formalin“ und enthält etwa 40% Methanal. 

Hergestellt wird Methanal durch katalytische Oxidation von 
Methanol: 

2 CH 3 OH + 0 2 - 2 HCHO + 2 H 2 0 

oder aus Synthesegas. Es polymerisiert (siehe oben). Hauptan¬ 
wendung ist die Kunststoffherstellung, die Herstellung von 
Pressspanplatten, die Konservierung biologischer und anatomi¬ 
scher Präparate. Formaldehyd ist gesundheitsschädlich, es 
greift die Atemwege und Schleimhäute an. Es wird verdächtigt, 
Krebs erregend zu wirken. 

Ethanal (Acetaldehyd) CH 3 CHO ist eine farblose Flüssigkeit 
mit stechendem Geruch, die sich mit Wasser, Ethanol und Di- 
ethylether unbegrenzt mischt. Es entsteht durch Oxidation von 
Ethanol oder durch die katalytische Oxidation von Ethen: 

2 C 2 H 4 + 0 2 -> 2 CH 3 -CHO 

Es polymerisiert ähnlich wie Methanal (siehe oben): Paraldehyd 
ist ein Ring aus drei Ethanalmolekülen, Metaldehyd (auch Tro¬ 
ckenspiritus genannt) einer aus vier Ethanalmolekülen. Durch 
Erhitzen zerfallen sie in monomeres Ethanal. 

Benzaldehyd C 6 H 5 CHO, ist eine farblose Flüssigkeit, die nach 
bitteren Mandeln riecht. Die Verbindung entsteht durch Oxida¬ 
tion von Toluen und wird als Geruchs-, Geschmacksstoff sowie 
als Ausgangsstoff für Synthesen verwendet. 

Aceton (Propanon) CH 3 COCH 3 ist eine farblose, angenehm rie¬ 
chende Flüssigkeit. Es entsteht bei der trockenen Destillation 
von Holz. Technisch wird es durch katalytische Oxidation von 
Propanol-2 oder von Propen hergestellt. Es wird als Lösungsmit¬ 
tel und Ausgangsstoff von Synthesen verwendet. Bei Zucker¬ 
krankheit wird Aceton als anomales Stoffwechselprodukt im 
Harn ausgeschieden. 
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4.4.3 Carbonsäuren (Fettsäuren) 

Die Carbonsäuren enthalten in ihrem Molekül Carboxylgruppen 
(-COOH), denen sie ihren Säurecharakter verdanken: 


ö + // /? 

R-C ^ R — Ci© + H + 

\ \ 

OH O 

Die Hydroxylgruppe der Carboxylgruppe spaltet das Proton 
leichter ab als die Hydroxylgruppe von Alkoholen und Pheno¬ 
len, weil die Wasserstoff-Sauerstoff-Bindung durch die Wirkung 
der mit ihr verbundenen Carbonylgruppe stärker polar ist. Die 
Carbonsäuren sind aber sehr schwache Säuren. 


Essigsäure 


** 



Acetation H + 


Physikalische Eigenschaften der Carbonsäuren 

Die Eigenschaften der kurzkettigen Carbonsäuren werden von 
den Carboxylgruppen bestimmt. Die kurzkettigen Carbonsäu¬ 
ren mit einem bis vier Kohlenstoffatomen sind in jedem Ver¬ 
hältnis mit Wasser mischbar, sie reagieren schwach sauer. Län- 
gerkettige Carbonsäuren (ab etwa sechs Kohlenstoffatomen) 
gleichen in ihrem physikalischen Verhalten eher den entspre¬ 
chenden Kohlenwasserstoffen und sind in Wasser praktisch 
unlöslich. 

Die kurzkettigen Carbonsäuren mit einem bis drei Kohlenstoff¬ 
atomen sind stechend riechende, farblose, niedrigviskose Flüs¬ 
sigkeiten. Die Säuren mit vier bis acht Kohlenstoffatomen sind 
dickflüssiger und riechen unangenehm schweißartig bis ranzig. 
Säuren mit mehr als zehn Kohlenstoffatomen sind weiche, 
wachsartige Verbindungen. 

Chemische Reaktionen der Carbonsäuren 
Salzbildung 

Als Säuren bilden die Carbonsäuren mit Basen (Hydroxiden) 
Salze: 


NaOH + HCOOH 

Methansäure 


H 2 0 + HCOONa 

Natriumformiat 
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Esterbildung 


Die Reaktion zwischen Säure und Alkohol geht nicht als Ionen¬ 
reaktion vor sich, da die Alkohole keine Ionenbindung aufwei¬ 
sen. Die Umsetzung ist eine langsam verlaufende Reaktion von 
Molekülen, die zu einem Gleichgewicht führt: 


CH 3 


O 

// 

C + 

r\. 

! OH 



H 

I 

C — 
I 

H 


CH 3 


ch 3 cooh + C 2 H 5 OH 
Essigsäure Ethanol 


0 

// 


CH 3 -C 


H 

\ I 
o - c - ch 3 
I 

H 


+ H 2 0 


ch 3 cooc 2 h 5 


h 2 o 


Essigsäureethylester Wasser 


Ester aus kurzkettigen Alkoholen und Carbonsäuren besitzen 
einen obstartigen Geruch und Geschmack, sie sind Aromastoffe 
vieler Früchte. Ester längerkettiger Alkohole und Carbonsäuren 
sind die natürlichen Wachse, z.B. Bienenwachs. Ester des Alko¬ 
hols Glycerin sind Bestandteile natürlicher Fette. 


4 

Ameisensäure 


Propansäure 

(Propionsäure) 


Wichtige Carbonsäuren 

Methansäure (Ameisensäure) HCOOH ist eine stechend rie¬ 
chende und ätzende Flüssigkeit. Sie kommt in Brennesseln und 
Ameisen vor. Sie wird durch Einpressen von Kohlenmonoxid in 
geschmolzenes Natriumhydroxid und Versetzen mit Schwefel¬ 
säure gewonnen. Ameisensäure hat bakterizide Wirkung und 
wird zum Konservieren von Fruchtsäften sowie zum Desinfizie¬ 
ren von Bier- und Weinfässern verwendet. 

Ethansäure (Essigsäure) CH 3 COOH ist eine stechend rie¬ 
chende Flüssigkeit, die unterhalb von 16,7°C zu „Eisessig“ 
erstarrt. Bei der Essigsäuregärung wird Ethanol durch Bakterien 
zu Ethansäure oxidiert. Technisch wird Essigsäure z. B. durch 
katalytische Oxidation von Ethanal hergestellt. Sie wird für die 
Herstellung von Estern, Anhydriden, Geruchsstoffen, Farbstof¬ 
fen, Chemiefasern, Filmen u.a. verwendet. Speiseessig enthält 5 
bis 8% Essigsäure. 

Propansäure (Propionsäure) CH 3 CH 2 COOH wird aus Ethen 
durch Addition von Kohlenmonoxid und Wasserstoff gewon¬ 
nen. Sie wird zur Konservierung von Brot und Käse verwendet. 

2-Hydroxypropansäure (Milchsäure) CH 3 -CHOH-COOH 
entsteht beim Sauerwerden der Milch, im Joghurt u. a. (vgl. 4.5.7 
Stoffwechselreaktionen: Milchsäuregärung). Es bildet sich auch 
im arbeitenden Muskel und ist die Ursache für seine Ermüdung 
und den Muskelkater. Es gibt zwei isomere Milchsäuren (vgl. 
4.5.2 Kohlenhydrate). 
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Propensäure (Acrylsäure) CH 2 =CHCOOH ist eine stechend 
riechende Flüssigkeit, die leicht polymerisiert. Sie kann durch 
katalytische Oxidation von Propen hergestellt werden. Aus Deri¬ 
vaten der Acrylsäure stellt man Acrylglas her (vgl. 4.7.2 Herstel¬ 
lung von Kunststoffen). 

Hexadecansäure (Palmitinsäure) C 15 H 31 COOH und Octa- 
decansäure (Stearinsäure) C 17 H 35 COOH sind wesentliche 
Bestandteile von Speisefetten (vgl 4.5.7 Stoffwechselreaktionen: 
Biosynthese von Fettsäuren). In Ölen sind ungesättigte Fettsäu¬ 
ren mit einer oder zwei Doppelbindungen enthalten. 

Benzoesäure (Benzencarbonsäure) C 6 H 5 COOH kristallisiert in 
farblosen Blättchen. Diese aromatische Carbonsäure wird durch 
katalytische Oxidation von Toluen hergestellt. Sie ist Ausgangs¬ 
stoff für Synthesen und wird zur Konservierung von Lebensmit¬ 
teln verwendet. 

Dicarbonsäuren enthalten zwei Carboxylgruppen und sind 
durchwegs fest. Sie kommen im Stoffwechsel der Organismen 
vor. 

Beispiele: 

Oxalsäure (Ethandisäure) und Malonsäure (Propandisäure) kom¬ 
men in Pflanzen vor. Adipinsäure (Hexandisäure) und Tereph- 
thalsäure (Benzen-l,4-dicarbonsäure) dienen zur Herstellung 
wichtiger Kunststoffe (vgl. 4.7.2 Polyester und 4.7.3 Polyamid¬ 
fasern). Apfelsäure (2-Hydroxy-butandisäure) und Weinsäure 
(2,3-Dihydroxy-butandisäure) sind in Früchten enthalten. 

Tricarbonsäuren enthalten drei Carboxylgruppen. Besonders 
wichtig ist die Zitronensäure im Zentrum des Stoffwechsels, 
dem Zitronensäurezyklus. Die Zitronensäure (2-Hydroxypro- 
pan-l,2,3-tricarbonsäure) ist, ebenso wie Milchsäure, Apfel¬ 
säure und Weinsäure, eine Hydroxycarbonsäure. 


4.4.4 Verbindungen mit weiteren 
funktionellen Gruppen 

Halogenderivate der Kohlenwasserstoffe 

Die reaktionsfreudigen Halogene greifen die Alkane an. Man 
kann daher mit Chlor die Alkane für Synthesen vorbereiten und 
später das Chlor gegen andere Atome und Atomgruppen aus- 
tauschen (vgl. 4.2.1 Umsetzung mit Halogenen). 

Es können aber auch Halogene über Alkene und Alkine (Addi¬ 
tion an die Mehrfachbindung) oder Alkohole (Substitution der 
Hydroxylgruppe) in ein Molekül eingeführt werden. 



Benzoesäure 

Oxalsäure 



Zitronensäure 
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Die Gefährlichkeit der Halogensubstitutionsprodukte wird jetzt 
beachtet (Luftverschmutzung, Wasserverschmutzung). Haloge¬ 
nierte Kohlenwasserstoffe werden verdächtigt, Krebs erregend 
zu sein. 

Verbindungen, die nebeneinander Fluor, Chlor oder Brom ent¬ 
halten, haben technische Bedeutung, z.B. als Kältemittel, 
Sprühmittel (vgl. 5.2.2 Ozonloch), Narkosemittel und Feuer¬ 
löschmittel. 


Zu den aromatischen Halogenverbindungen gehören die Insek¬ 
tizide Hexachlorcyclohexan (Lindan), DDT (Dichlordiphenyl- 
trichlorethan) und das Sevesogift Dioxin (2,3,7,8-Tetrachlordi- 
benzo-para-Dioxin, abgekürzt TCDD). 



Lindan 



Hexachlor- DDT TCDD 

cyclohexan 

Diese Stoffe sind chemisch sehr beständig. Sie sind lipophil, rei¬ 
chern sich daher über die Nahrungskette im Fettgewebe von 
Lebewesen an und können durch Langzeitwirkung schaden. 


Nitroverbindungen 

Ein oder mehrere Wasserstoffatome eines Kohlenwasserstoffes 
sind durch die Nitrogruppe (-N0 2 ) substituiert. Nitroalkane sind 
meist farblose Flüssigkeiten mit angenehmem Geruch, Nitroa- 
romaten meist gelbe Feststoffe. 



TNT 


Ringförmige Kohlenwasserstoffe lassen sich durch Nitriersäure 
(Gemisch von konzentrierter Salpetersäure und konzentrierter 
Schwefelsäure) nitrieren: 

Schwefelsäure 

Benzen + Salpetersäure -► Nitrobenzen + Wasser 
C 6 H 6 + HN0 3 -> C 6 H 5 N0 2 + H 2 0 

Viele Nitroverbindungen zersetzen sich beim Erhitzen explosi¬ 
onsartig, z.B. der Sprengstoff 2,4,6-Trinitrotoluol (TNT). 


Amine 

Amine leiten sich von Ammoniak ab. Ersetzt man die Wasser¬ 
stoffatome durch Alkylgruppen, so entstehen der Reihe nach 
primäre (RNH 2 ), sekundäre (R 2 NH) und tertiäre (R 3 N) Amine. 
Durch Einführung einer vierten Alkylgruppe wird der Stickstoff 
positiv, es entstehen quartäre Ammoniumionen (R 4 N + ). Flüch¬ 
tige Amine riechen unangenehm (meist fischartig). Amine rea- 
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gieren basisch. Sie entstehen beim Abbau von Eiweiß und aus 
Aminosäuren. Sie sind in lebenden Zellen weit verbreitet und 
haben dort sehr unterschiedliche Funktionen (Gewebshormone, 
Nervenblocker, Giftstoffe, Bestandteil von Vitaminen, Coenzy¬ 
men). Auch für die Kunststoffsynthese (vgl. 4.7.3 Polyamidfa¬ 
sern) werden Amine eingesetzt. Aromatische Amine, wie Anilin, 
sind die Grundlage für die Herstellung synthetischer Farbstoffe. 

Nitrobenzen kann leicht reduziert werden: 

C 6 H 5 N0 2 + 3 H 2 ^ C 6 H 5 NH 2 + 2 H 2 0 

Aminobenzen wurde 1834 im Steinkohlenteer gefunden und 
Anilin genannt. 



Säureamide 

Wird in einer Carbonsäure die Hydroxylgruppe durch die Ami¬ 
nogruppe ersetzt, erhält man ein Säureamid: 


// 

CH 3 - C - 
OH 

Essigsäure 

CH3COOH 


CH 3 —C 

nh 2 

Acetamid 

CH 3 CONH 2 


Harnstoff ist das Diamid der Kohlensäure: 


OH 


NH 2 


o = c 

\ 

OH 

Kohlensäure 

CO(OH) 2 


o = c 

\ 

nh 2 

Harnstoff 

CO(NH 2 ) 2 


Harnstoff wird als Düngemittel und Ausgangsstoff in der Kunst¬ 
stoffherstellung verwendet (vgl. 4.7.2 Aminoplaste). 



Harnstoff 
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Aminoessigsäure 

(Glycin) 
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Aminosäuren 


Wird in einer Carbonsäure ein Wasserstoffatom des Kohlenwas¬ 
serstoffrestes durch eine Aminogruppe ersetzt, entsteht eine 
Aminosäure: 


H-C —C 

I \ 

H OH 

Essigsäure 

CH3COOH 


NH 2 


O 

// 

C 

\ 

OH 


Aminoessigsäure 

CH 2 NH 2 COOH 


Ein Wasserstoff der Aminoessigsäure kann durch verschiedene 
Reste R ersetzt werden. So entstehen z. B. jene 20 Aminosäuren, 
die in allen lebenden Zellen Vorkommen (vgl. 4.5.4 Struktur der 
Eiweißstoffe). 


Aminosäuren sind die Bausteine der Eiweißstoffe (vgl. 4.5.4 
Eiweißstoffe). 


Heterocyclische Verbindungen 

In diesen ringförmigen Verbindungen kommen neben dem Koh- 


lenstoff andere Elemente als Ringglieder vor, vor allem Sauer¬ 
stoff, Stickstoff, Schwefel: 

0 

0 

0 

0 

O 

S 

N 

1 

H 

N 

Furan 

Thiophen 

Pyrrol 

Pyridin 


Die heterocyclischen Ringe sind ohne Kohlenstoff- und Wasser¬ 
stoffatome gezeichnet. Jede Ecke der Ringe entspricht einem 
Kohlenstoffatom, an das je ein Wasserstoffatom gebunden ist. 

Derivate des Pyrrols sind der grüne Blattfarbstoff Chlorophyll 
und der rote Blutfarbstoff Hämoglobin. 

Alkaloide enthalten Ringe mit Stickstoffatomen. Sie sind Pflan¬ 
zeninhaltsstoffe, die charakteristische physiologische Wirkun¬ 
gen haben. Viele Alkaloide sind starke Gifte (Strychnin, Curare- 
Alkaloide, Schierlingsgift u.a.) 

Nicotinsäure enthält einen Pyridinring und eine Carboxyl- 
gruppe, Nicotin einen hydrierten Pyrrolring und einen Pyridin¬ 
ring. Zu den Alkaloiden gehören auch Suchtgifte, wie Morphin 
und Cocain, oder Halluzinogene, wie LSD (Lysergsäurediethyla- 
mid). 

Ringsysteme mit mehr als einem Stickstoffatom sind die Bau¬ 
steine der Nucleotide und Nucleinsäuren (vgl. 4.5.5 Nucleinsäu- 
ren). 
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4.4.5 Übungen 


1. Welche funktionelle Gruppe haben Alkohole? 

2. Wodurch unterscheidet sich die Hydroxylgruppe von der Hydroxidgruppe7 

3. Was sind Monole, Diole, Polyole? 

4. Warum hat das Glycerin die systematische Bezeichnung Propantriol-1,2,3? 

5. Welche funktionellen Gruppen haben die primären, sekundären und tertiären 
Alkohole? 

6. Geben Sie die Gleichungen an, um zu zeigen, wie Ethanol in folgende Verbin¬ 
dungen umgewandelt werden kann. Für eine gegebene Darstellungsweise 
kann mehr als nur ein Reaktionsschritt erforderlich sein: Ethen, Ethanal, Di- 
ethylether, Bromethan. 

7. a) Geben Sie die Reaktionsgleichung für die Umsetzung von Ethylalkohol zu 

Diethylether an. 

b) Wie viel Gramm Diethylether können aus 150 g hundertprozentigem Ethylal¬ 
kohol gewonnen werden? 

8. Welche funktionellen Gruppen haben Aldehyde und Ketone? 

9. Wie entsteht ein Aldehyd? 

10. Wie entsteht eine organische Säure, welche funktionelle Gruppe hat sie? 

11. Wann entsteht ein Keton, welche funktionelle Gruppe hat es? 

12. Geben Sie die Strukturformeln folgender Verbindungen an: 3-Methyl-penta- 
dien-1,4, 2,2-Dibrompropan, 1,2,4-Trichlorbenzen, 2-Methylbutanal, Ethyl- 
Methylketon. 

13. Geben Sie Formeln und Namen aller Reaktionsprodukte an, die bei der Reak¬ 
tion von Bromwasserstoff mit jeder der folgenden Verbindungen entstehen. 
Formulieren Sie die Reaktionsgleichungen für Butanol-1, Buten-1. 

14. Geben Sie den Namen und die Strukturformel der Verbindungen an, die bei der 
Oxidation von Butanol-1 und Butanol-2 entstehen. 

15. Wodurch unterscheiden sich Salze und Ester? 

16. Wie kann man die Bildung eines Salzes und eines Esters in Gleichungen darstel¬ 
len? 

17. Welche Eigenschaften haben die drei Alkohole Methanol, Ethanol, Propantriol- 
1,2,3? 

18. Wie erhält man die drei Säuren Ameisensäure, Essigsäure, Milchsäure? 

19. Wie ist der Unterschied zwischen Nitrobenzen und Aminobenzen darzustellen? 

20. Wie unterscheiden sich Amide und Aminosäuren? 

21. Was versteht man unter heterocyclischen Verbindungen? 
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4.5 Biochemie 


Biologie ist die Lehre von der belebten Natur. Leben existiert in 
der Biosphäre, der obersten Schicht der Erdkruste (einschließ¬ 
lich der Gewässer) und der untersten Schicht der Atmosphäre. 
Alle Lebewesen haben, verglichen mit unbelebten Systemen, 
zusätzliche Eigenschaften, z.B. hohe Organisation, Stoffwech¬ 
sel und die Fähigkeit zur Fortpflanzung. Lebewesen bestehen 
aus Zellen. Zellen sind die kleinsten Einheiten des Lebens. 


Die Biochemie ist die Lehre von den chemischen Vorgängen in 
Lebewesen. Sie untersucht, wie unbelebte Moleküle in Zellen Zu¬ 
sammenwirken, um den lebenden Zustand zu erhalten. 


Lichtenergie 
Abbau von 
Nahrungsstoffen 


ADP P ATP 



Muskelarbeit 

Stofftransport 

Synthesen 


Wasser und Energie sind die Voraussetzungen für jedes 
Leben. Organismen bestehen zu 50 bis 95 Prozent aus Wasser, 
der Mensch zu etwa 65 Prozent (abhängig von Alter und 
Geschlecht). Die Ordnung in lebenden Zellen muss durch dau¬ 
ernde Aufnahme von Energie geschaffen und erhalten werden. 
Die Energie stammt von der Sonne. Pflanzen und einige Bakteri¬ 
enarten können unter Ausnutzung der Sonnenenergie Kohlen¬ 
hydrate (Zucker) synthetisieren. Dies ist die Fotosynthese 
oder Assimilation des Kohlendioxids (vgl. 4.5.1). Organismen, 
denen die Fähigkeit der Fotosynthese fehlt (z.B. Tiere) müssen 
Kohlenhydrate oder andere organische Stoffe aufnehmen. Sie 
gewinnen Energie durch den Abbau dieser Nahrungsstoffe (Dis¬ 
similation). Ein Teil der Energie wird in dem Molekül Adenosin¬ 
triphosphat (ATP) gespeichert. Die Spaltung des Moleküls in 
Adenosindiphosphat (ADP) und Phosphat (P) ATP -► ADP + P 
setzt Energie frei, mit der biologische Arbeit geleistet wird. 
Dazu gehören: Synthese körpereigener Stoffe, Muskelkontrak¬ 
tion, Stofftransport im Organismus u.a. 


Man beobachtet in der Biosphäre einen dauernden Materie- und 
Energiefluss, der Materiefluss ist ein Kreislauf, der mit ca. 
5 • 10 18 kJ im Jahr, aus der Sonneneinstrahlung aufgenommen, 
in Gang gehalten wird. 


Zusammensetzung und Aufbau der Organismen 

Die Zellen aller Organismen bestehen aus Wasser, Kohlenstoff¬ 
verbindungen, Salzen. Sie enthalten immer folgende 16 Ele¬ 
mente: 

Hauptelemente, die zusammen über 99% eines Organismus 
bilden: C, H, O, N 

Mengenelemente, die zusammen etwa 0,5 bis 1 % des Orga¬ 
nismus bilden: P, S, CI, Na, Ca, K, Mg 

Spurenelemente, die zusammen weniger als 0,1 % des Orga¬ 
nismus bilden: Fe, Mn, Co, Cu, Zn 
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In manchen Organismen werden weitere Elemente in äußerst 
geringen Mengen gefunden: Al, Sn, V, Cr, Si, Se, F, I, B. 

Aus diesen Elementen bestehen die Biomoleküle, das sind alle 
Moleküle eines Organismus. Ihre Zahl ist sehr groß. Ein einfa¬ 
ches Bakterium enthält etwa 5 000 verschiedene Arten solcher 
Biomoleküle, ein Mensch einige Millionen Arten. Diese vielen 
Biomoleküle werden aus wenigen Bausteinen aufgebaut: Ami¬ 
nosäuren, Nucleotiden, Glycerin, Fettsäuren, Zucker (Monosac¬ 
chariden). 

Dass diese Bausteine in allen lebenden Zellen Vorkommen, ist 
ein Hinweis auf die Entwicklung aller Organismen aus einer 
gemeinsamen Urzelle. 

Aus diesen Bausteinen bilden sich vier Klassen von Makromo¬ 
lekülen: Kohlenhydrate (Polysaccharide), Fette, Nucleinsäuren 
und Eiweißstoffe (Proteine). Diese Stoffe haben verschiedene 
Funktionen: 

Kohlenhydrate sind Nahrungsstoffe, sie bilden die Zellwand 
von Bakterien- und Pflanzenzellen. 

Fette sind Energiespeicher, sie bilden die Membran, die jede 
Zelle umgibt. 

Nucleinsäuren enthalten die Baupläne für alle Biomoleküle 
eines Organismus, sie steuern deren Synthese. Sie übertragen 
bei der Fortpflanzung Informationen auf die Nachkommen. 

Proteine bilden Zellstrukturen, sie wirken als Enzyme (Bioka¬ 
talysatoren). 

Aufbau, Abbau und Umwandlung dieser Stoffe ineinander heißt 
Stoffwechsel. Er besteht aus tausenden miteinander ver¬ 
knüpften Reaktionen. 

Enzyme ermöglichen Stoffwechselvorgänge bei Bedingungen 
(1 bar Druck, Körpertemperatur), die milder sind als die in che¬ 
mischen Laboratorien notwendigen. In einem Organismus gibt 
es tausende Enzyme, von denen jedes „spezifisch“ ist, d.h. nur 
eine ganz bestimmte Reaktion beschleunigt. Diese Fähigkeit 
nutzt man in der Biotechnologie, um komplizierte Stoffe (z. B. 
Vitamine, Antibiotika) von Zellen hersteilen zu lassen. Eine che¬ 
mische Synthese größerer Mengen dieser Stoffe wäre ohne 
Enzyme nicht möglich. 

Die Makromoleküle müssen eine bestimmte dreidimensionale 
Form haben, um ihre Funktionen als Biokatalysatoren, Struktur¬ 
bildner oder Informationsträger erfüllen zu können. Für die Bio¬ 
chemie mussten daher neue Arbeitsweisen entwickelt werden, 
die eine Isolierung der Makromoleküle in ihrer natürlichen drei¬ 
dimensionalen Form erlauben. Aus den Makromolekülen bilden 
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sich Zellstrukturen (Organellen), ohne die eine Zelle nicht leben 
kann. Mit dem Lichtmikroskop sieht man Zellen und Organellen 
bis zu einer Länge von ca. 5 ■ IO“ 7 m. Mit dem Elektronenmikro¬ 
skop kann man Makromoleküle mit einem Durchmesser von 
5-IO“ 9 m (kugelig) bis 10“ 9 m (fadenförmig) sichtbar machen. 
Kleinere Bausteine kann man nur in Sonderfällen mit Elektro¬ 
nenmikroskop und Rastertunnelmikroskop sichtbar machen. 


Chemische Evolution 

Darunter versteht man die allmähliche Entstehung von Biomo¬ 
lekülen auf der Urerde in den ersten 500 Millionen Jahren ihres 
Bestehens. Aus den Bestandteilen der Uratmosphäre (Kohlendi¬ 
oxid, Kohlenmonoxid, Methan, Ammoniak, Stickstoff, Wasser¬ 
stoff und Wasserdampf) entstanden durch Energiezufuhr (Son¬ 
nenlicht, Blitze, vulkanische Hitze etc.) die Zwischenprodukte 
Formaldehyd, Ethan, Cyanwasserstoff etc. und aus diesen kom¬ 
plexere Moleküle wie Aminosäuren, Zucker, Nucleotide, Fettsäu¬ 
ren u.a. Diese „abiotischen Synthesen“ lassen sich experimen¬ 
tell nachvollziehen. Die Zwischenprodukte lösten sich im Ur- 
ozean zur „Ursuppe“ und bildeten die Bausteine für vier Klas¬ 
sen von Makromolekülen: Kohlenhydrate, Lipide (= Fette), 
Nucleinsäuren und Proteine. Die Makromoleküle ordneten sich 
durch Selbstaggregation zu Präzellen zusammen, die durch 
eine Hülle aus Lipiden (entsprechend der Zellmembran) stabili¬ 
siert wurden. Auf bisher nicht vollständig erklärbare Weise ent¬ 
wickelten die Präzellen vor ca. 4,5 Milliarden Jahren die Fähig¬ 
keit zur Vermehrung, sie wurden zu Urzellen. Man stellt sich 
vor, dass die Bildung von Zellen heutiger Lebewesen analog ver¬ 
läuft wie die Bildung der Urzellen. 


Organisationsstufen bei der Bildung von Zellen: 


anorganische 

organische 

Makro¬ 

Zell- 

► Zelle 

Ausgangsstoffe 

Bausteine 

moleküle 

Strukturen 

Kohlendioxid 

Monosaccharide 

Polysaccharide Zellwände 

1 Proka- 

Wasser 

Aminosäuren 

Proteine 

Membranen J 

1 ryont 

Ammoniumsalze 

Fettsäuren 

Fette (Lipide) 

i 


Nucleotide 

Nucleinsäuren 

Organellen 

Zellkerne 

Euka- 




Chloroplasten 

Mitochondrien 

ryont 


Aus den Urzellen entstand durch die biologische Evolution 
die Vielfalt der heute lebenden Organismen. Trotz des oft 
extrem unterschiedlichen Aussehens vieler Lebewesen beste¬ 
hen sie aus nur zwei Grundtypen von Zellen. Zellen ohne Kern 
und mit einfacher innerer Struktur liegen bei den Prokaryonten 
vor, Zellen mit Kern und mit komplexer innerer Struktur sind 
jene der Eukaryonten. 
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schwimmt im Zytoplasma. Die Zellen haben meist als größte 
Abmessung 10" 6 bis 10" 5 m. 

Eukaryonten sind die höheren Organismen (z.B. Tiere, Pflan¬ 
zen), deren Zellen Kerne und Organellen besitzen. Die Nuclein- 
säure ist im Kern verpackt. Sie bildet zusammen mit Proteinen 
dicht gepackte Strukturen, die Chromosomen. Die Zellen haben 
meist als größte Abmessung 10" 5 bis 5 ■ 10“ 5 m. 


Prokaryonten 

Bakterien 


Eukaryonten 
Tier Pflanze 


Zellwand Zellwand 



Aufbau lebender Zellen (schematisch und vereinfacht) 
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Chlorophyll a R = Ct^ 
Chlorophyll b R = CHO 



Strukturformeln 
von Chlorophyll u 
und b: 

Diese Farbstoffe 
wirken als Anten¬ 
nen, die Licht ab¬ 
sorbieren. Von der 
aufgenommenen 
Energie wird die 
Fotosynthese an¬ 
getrieben. Mit 
dem Phytolrest 
sind die Moleküle 
in den Membra¬ 
nen der Chloro- 
plasten verankert. 
Phyto! besteht aus 
vier Isopreneinhei¬ 
ten. 


Der Querschnitt von Zellen, den man mit dem Elektronenmik¬ 
roskop betrachtet, zeigt die angegebenen Zellstrukturen, zuge¬ 
ordnet ist eine Auswahl wichtiger Bestandteile und Funktionen: 


Zellstruktur 

Bestandteile 

Funktionen 

Zellwand 

Polysaccharide 

Außenskelett, Zellstütze 

Zellmembran 

(Plasmamembran) 

Lipide, Proteine 

Begrenzung, Stofftransport, 
Signalübertragung 

Zellkern 

Nucleinsäuren, 

Proteine 

Informationsträger, Vermehrung 

Mitochondrien 

Lipide, Proteine 

ATP-Synthese, „Kraftwerke" 

Chloroplasten 

Lipide, Proteine, 
Chlorophyll 

Fotosynthese, „Sonnenkraftwerke“ 

Zytoplasma (Zytosol) 

Lösung: Enzyme, 
Bausteine, Salze 

Stoffwechsel 


u.a. 

u.a. 


4.5.1 Fotosynthese 

Für den Aufbau von Biomolekülen und Zellstrukturen ist Ener¬ 
gie notwendig. Diese chemische Energie wird durch die 
Umwandlung von Sonnenenergie gewonnen. Bestimmte Orga¬ 
nismen (Bakterien, Pflanzen) haben die Fähigkeit der Fotosyn¬ 
these (Assimilation des Kohlendioxids). Die Fotosynthese ist 
qualitativ und quantitativ die wichtigste biochemische Reaktion 
auf der Erde. Etwa 100 Mrd. Tonnen Kohlenstoff werden in 
einem Jahr durch sie gebunden. 

Die Fotosynthese ist die Bildung von Kohlenhydraten aus Koh¬ 
lendioxid und Wasser. Die notwendige Energie liefert das Licht. 

Die Energie des sichtbaren Lichtes spaltet mit Hilfe eines Bioka¬ 
talysators (Chlorophyll-Protein-Komplex) das Wasser, wobei 
Sauerstoff freigesetzt wird. Der Sauerstoff wird zur Atmung 
und bei der Verbrennung gebraucht. Auf diese Weise bleiben 
Sauerstoffgehalt und Kohlendioxidgehalt der Luft annähernd 
konstant. 

Die Fotosynthese ist stark endotherm: 

Lichtenergie 

6 C0 2 + 12 H 2 0 - C 6 H 12 0 6 + 6 0 2 + 6 H 2 0 

Biokatalysator 

AH= +2 842 kJ/mol 

Die Reaktion erfolgt in mehreren Teilschritten in den Chloropla- 
sten der Pflanzenzellen. Die Chloroplasten enthalten als Bioka¬ 
talysator den Farbstoff Chlorophyll, eingebettet zwischen den 
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Proteinmolekülen einer Membran. Werden die Elektronen des 
Chlorophylls durch Licht in einen energiereicheren Zustand 
angehoben, können sie an andere Stoffe abgegeben werden. Die 
nun fehlenden Elektronen entzieht Chlorophyll dem Wasser. Bei 
dieser Lichtreaktion entsteht in mehreren Reaktionsschritten 
aus Wasser freier Sauerstoff; der Wasserstoff wird an einen Trä¬ 
ger (NADPH; Nicotin-Adenin-Dinucleotid-Phosphat) gebunden, 
der dadurch zum Reduktionsmittel wird. Überschüssige Energie 
wird in Form von ATP (Adenosintriphosphat) gespeichert. In der 
anschließenden Dunkelreaktion wird ebenfalls in mehreren 
Schritten Kohlendioxid mit NADPH zu Zucker reduziert, wobei 
sich auch Wasser bildet. Die notwendige Energie wird von ATP 
geliefert. Zucker ist ein Speicherstoff, er dient als Hauptenergie¬ 
lieferant der Nahrung oder zum Aufbau von Zellwänden. 


Licht¬ 

energie 


Wasser Kohlendioxid 



Sauerstoff Wasser 


Reaktionsfolge bei der Fotosynthese (vereinfachtes Schema) 


Heute sind viele molekulare Details der Licht- und Dunkelreak¬ 
tion bekannt, z. B. die Strukturformeln der beteiligten Stoffe. Mit 
isotopenmarkiertem Kohlendioxid und Wasser konnte man die 
Reaktionsschritte aufklären. Durch die Röntgenstrukturanalyse 
(vgl. 3.4.1 Röntgenfeinstrukturuntersuchungen) kennt man seit 
1983 den dreidimensionalen Bau der Reaktionszentren, in 
denen die Fotosynthese stattfindet. 


4.5.2 Kohlenhydrate 

Der Name drückt aus, dass diese Naturstoffe die Summenformel 
C n (H 2 0) m besitzen. Es liegt aber kein Hydratwasser vor, sondern 
an jedes Kohlenstoffatom sind im Durchschnitt ein Wasserstoff¬ 
atom und eine Hydroxylgruppe gebunden. 

Kohlenhydrate sind Polyalkohole, die auch Aldehyd- oder Keto- 
gruppen enthalten. 

Zu den Kohlenhydraten gehören verschiedene Zucker sowie 
Stärke und Cellulose. Die kleinsten Zuckermoleküle nennt man 
Monosaccharide (Einfachzucker). Daraus entstehen durch 
Kondensation Disaccharide, Trisaccharide usw. Sehr lange 
Ketten heißen Polysaccharide. 
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Jacobus 
Henricus 
van't Hoff 

1852-1911 


Zucker sind optisch aktiv, d. h., sie drehen die Ebene des pola¬ 
risierten Lichtes. Linear polarisiertes Licht schwingt nur in einer 
Ebene. Die Stellung dieser Ebene kann man mit einem Polfilter 
feststellen. Nach Durchgang durch einen optisch aktiven Stoff 
ist die Ebene um einen bestimmten Winkel gedreht. Ursache der 
optischen Aktivität sind asymmetrisch gebaute Moleküle. Als 
Asymmetriezentrum findet man häufig ein „asymmetrisches“ 
Kohlenstoffatom, das vier verschiedene Substituenten tetrae- 
drisch gebunden hat. Der Holländer van’t Hoff erklärte mit 
dem Tetraedermodell, dass zwei Formen möglich sind, die sich 
wie Bild und Spiegelbild verhalten: 


2-Hydroxy- 

propansäure 



R-Milchsäure 



Ein asymmetrisches Kohlenstoffatom hat 
vier verschiedene Substituenten, z. B. Milchsäure: H, OH, 
Rj = COOH, R 2 = CH 3 , a: D(=R)-Form, b: L(=S)-Form 


Optische Isomeren verhalten sich wie Bild a und Spiegelbild b 


Jedes der beiden optischen Isomeren (Spiegelbildisomeren) 
dreht polarisiertes Licht um den gleichen Betrag, eines im Uhr¬ 
zeigersinne, das andere in entgegengesetzter Richtung. Eine 
Mischung der Isomeren im Verhältnis 1:1 ist optisch inaktiv 
und heißt Racemat. Optische Isomeren treten nicht nur bei 
Zuckern auf, sondern bei vielen Biomolekülen. Meist kann nur 
eines der möglichen Isomeren Funktionen in der Zelle erfüllen. 


Monosaccharide enthalten drei bis acht Kohlenstoffatome. 
Pentosen mit fünf und Hexosen mit sechs Kohlenstoffatomen 
sind am wichtigsten. 

Glucose (Traubenzucker) C 6 H 12 0 6 ist in süßen Früchten, im 
Honig und im Blut (0,1%) enthalten. Glucose wird Infusionslö¬ 
sungen zugesetzt, sie ist ein schnell wirkendes Nahrungs- und 
Stärkungsmittel. Glucose kann als offene Kette oder als Sechser¬ 
ring vorliegen: 
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j 

H— 3 t — OH 

3 I 

OH—C —H 

4 I 

H—C—OH 


H 4- 5 c—OH 
i 6 CH 2 OH 



Die offene 
Aldehydform 


a-D-Glucose (Py ran ose) 


ch 2 oh 

uji :—o^oh 
4 |\oh h)! 1 

oh rt—ri”- 

ß-D-Glucose 


Verschiedene Strukturformeln der Glucose 



a-D-Glucose 


In wässriger Lösung bildet sich fast ausschließlich (> 99,5 %) die 
Ringform. Von der Glucose gibt es verschiedene räumliche For¬ 
men: die D- und L-Form der Kette bzw. a- und ß-Form des Rin¬ 
ges, die unterschiedliche optische Aktivität zeigen. Glucose 
kann aus Stärke (Mais, Kartoffeln) durch Erhitzen mit verdünn¬ 
ten Säuren gewonnen werden: 

+ n H 2 0 —► n C 6 H 12 0 6 


Fructose (Fruchtzucker) C 6 H 12 0 6 kommt ebenfalls in Früchten 
und Honig vor. Fructose hat von allen Zuckern die größte Süß¬ 
kraft. Sie wird daher häufig zum Süßen verwendet. 


ch 2 oh 


o 

1 

-u- 


OH— 3 C — H 


| 

H— 4 C— OH 

H0 6 CH 2 q ‘CH^H 

.. 

H-rC—OH j 

s^H OH)| 2 a-Form 

j | i D-Form 

hH - KOH 

j CH 2 OH 

6h h 



ß-Form 


a-D-Fructose (Furanose) ß-D-Fructose 


Die offene 
Ketoform 

Verschiedene Strukturformeln der Fructose 


Das Fructosemolekül kann als offene Kette (D oder L) und als 
Fünferring ( a oder ß) Vorkommen, wobei wieder in Lösung die 
Ringform überwiegt. 



a-D-Fructose 



Ribose C 5 H 10 O 5 und die Desoxyform der Ribose (eine Hydro¬ 
xylgruppe weniger) sind Bausteine der Nucleinsäuren. 


/?-D-Ribose 


Die verschiedenen Monosaccharide können im Stoffwechsel 
ineinander umgewandelt werden. 

Disaccharide entstehen durch Kondensation von Monosac¬ 
chariden, d. h. Ausbildung von Etherbrücken unter Wasserab¬ 
spaltung. 



T 

/?-D-Desoxyribose 
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Versuch 

Glucose reagiert 
mit fehlingscher 
Lösung (l+ll), Sac¬ 
charose nicht. 


Versuch 

lod-Kaliumiodid- 
Lösung auf ge¬ 
schnittene Kartof¬ 
fel tropfen. Blau¬ 
färbung zeigt 
Stärke. 


Saccharose (Rohrzucker) C 12 H 2 20 11 besteht aus Glucose und 
Fructose. 


Saccharose wird aus Zuckerrohr und Zuckerrüben gewonnen. 



a-D-Glucose ß-D-Fructose Saccharose (Rohrzucker) 

Bildung eines Disaccharids aus zwei Monosacchariden 


Durch Züchtung ist der Zuckergehalt der Rüben bis auf 20% 
gesteigert worden. Von diesem einen kristallisierten Nahrungs¬ 
mittel werden weltweit ca. 90 Millionen Tonnen im Jahr erzeugt. 


Weitere Disaccharide sind Lactose (Milchzucker), die aus 
/?-D-Galactose und /?-D-Glucose besteht, und Maltose (Malz¬ 
zucker), die aus zwei a-D-Glucose-Molekülen besteht. 


Polysaccharide entstehen durch vielfache Kondensation von 
Monosacchariden zu Makromolekülen: 

n CgH^Og —*■ (CßFhoOs),! 4- n H 2 0 

Die Zahl der Monomeren (Einzelmoleküle) im Makromolekül ist 
n. n kann verschiedene Werte zwischen einer unteren und einer 
oberen Grenze annehmen, es liegt ein Gemisch verschieden 
großer Moleküle vor. Man kann daher nur eine mittlere Molekül¬ 
masse angeben (vgl. 4.7.1 Struktur von Makromolekülen). 

Stärke (CeHioOs^ bildet als Reservestoff 60-80% von Getreide-, 
Mais- und Reiskörnern. Sie besteht aus linearen und verzweig¬ 
ten Ketten von Glucose, wobei n = 300 bis 3 000 sein kann. 

Glycogen ist chemisch gleich gebaut wie Stärke, aber mehr ver¬ 
zweigt. Es ist das Reservekohlenhydrat der tierischen Zellen 
und findet sich vor allem in der Leber und in Muskeln. 

Cellulose (C 6 Hi 0 O 5 ) n in fast reiner Form liegt in der Baumwolle 
vor. Sie bildet 40 bis 50% der Gerüstsubstanz von Holz und wird 
daraus als Zellstoff gewonnen. Cellulose besteht aus Glucose¬ 
ketten, wobei n = 3 000 bis 14 000 sein kann. Bündel paralleler 
Ketten werden durch Wasserstoffbrücken in kristallinen Micel- 
len zusammengehalten, die sich in Faserrichtung aneinander 
lagern. So entstehen im Elektronenmikroskop erkennbare 
Fäden (Fibrillen), die das Gerüst der Pflanzenzellwand bilden. 
Wegen des hohen Kristallisationsgrades ist Cellulose in ver¬ 
dünnten Säuren und Basen unlöslich. Im menschlichen Verdau¬ 
ungstrakt kann Cellulose nicht abgebaut werden. Bei Pflanzen¬ 
fressern erfolgt der Abbau durch Bakterien, die in Magen und 
Darm leben. Cellulose ist der Rohstoff für Papier, natürliche 
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und künstliche Textilfasern (vgl. 4.7.3 Textilfasern und Textil¬ 
technologie). 

Billige Papiersorten, wie beispielsweise Zeitungspapier, beste¬ 
hen zu über 80% aus Holzschliff. Das im Holz enthaltene Lignin 
bewirkt, dass diese Papiersorten schnell vergilben und brüchig 
werden. Das Lignin muss entfernt werden. Dies geschieht durch 
Kochen des Holzschliffes mit einer Calciumhydrogensulfitlö¬ 
sung. Die Sulfitablauge belastet die Gewässer stark. Sie wird 
häufig verbrannt oder durch Kläranlagen entgiftet. 


4.5.3 Fette 

Sie sind Reservestoffe des Organismus. Über den Normalbedarf 
hinaus aufgenommene Nahrungsstoffe werden in Fette umge¬ 
wandelt und im Gewebe gespeichert. Bei Nahrungsmangel wer¬ 
den sie wieder abgebaut. Fette haben die doppelte Verbren¬ 
nungswärme (39 kj/g) wie Kohlenhydrate (17 kj/g). Fette sind 
wasserunlöslich, aber in organischen Lösungsmitteln (z.B. 
Chloroform-Methanol-Gemischen) löslich. 

Fette haben sehr verschiedene chemische Strukturen, wobei die 
einfachen Ester als Nahrungsstoffe am wichtigsten sind. Die 
komplizierter aufgebauten Phospholipide und Glykolipide sind 
wichtige Bestandteile der Zellmembranen. 

Fette sind Ester des Glycerins und der Fettsäuren. An die drei 
Hydroxylgruppen des Glycerins können ein, zwei oder drei Fett¬ 
säuren gebunden sein (Mono-, Di-, Triglyceride). 



Triglycerid 


H 

l 

H-C-OH 

I 

H-C-OH 

I 

H-C-OH 

I 

H 


O 

II 

HO-C-(CH,), 4 -CH 3 

o 


HO- 


HO- 


-C-(CH,),,--CHj 


Veresterung 


-o— (CH A—^ « 


Ester Spaltung 


^ H-C-O-C-(CH ) -CH, 

I O 2 16 3 


H-C-O-C-(CH,),,-CH 3 

H 


Bildung von Fetten (Veresterung) und Esterspaltung (Verseifung). Triglycerid mit einem 
Palmitinsäuremolekül und zwei Stearinsäuremolekülen. 


Glycerin entsteht bei der alkoholischen Gärung aus Glucose 
(etwa 3%). Sein Anteil lässt sich durch Veränderung der 
Gärungsbedingungen stark erhöhen. 


Naturfette sind Gemische verschiedener Glyceride. Fette kön¬ 
nen fest, halb fest oder flüssig sein. Ursachen der verschiede¬ 
nen Konsistenz sind das Massenverhältnis von gesättigten und 
ungesättigten Fettsäuren und der Anteil der Fettsäuren mit kur¬ 
zen Ketten. Tierische Fette sind fest oder halb fest (Rindertalg, 
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Ölsäure 



Butter), da sie gesättigte Fettsäuren enthalten. Pflanzenfette 
sind meist flüssig (Öle), weil sie einen hohen Anteil ungesättig¬ 
ter Fettsäuren aufweisen. Diese sind ein essenzieller Nahrungs¬ 
bestandteil, sie müssen mit der Nahrung zugeführt werden, da 
sie der Säugetierorganismus nicht synthetisieren kann. 

Fetthärtung ist die Überführung ungesättigter Fettsäuren in 
gesättigte. Diese Hydrierung wird technisch bei 180°C und 6 
bar in Gegenwart von Nickelkatalysatoren durchgeführt. 

Der überwiegende Teil der Fette dient der Ernährung. Fette sind 
auch Ausgangsstoffe für die Herstellung von Seifen. Dazu wer¬ 
den die Esterbindungen durch Kochen mit Laugen gespalten 
(verseift). Es entstehen Glycerin und Salze der Fettsäuren (vgl. 
4.6 Seifen und Waschmittel). Fettsäuren für technische Zwecke 
können auch aus Erdöl hergestellt werden. Sie enthalten Mole¬ 
küle mit einer ungeraden Zahl von Kohlenstoffatomen, die für 
Nahrungsmittel ungeeignet sind. Es ist bis jetzt nicht möglich, 
große Mengen von Fettsäuren nach der Länge ihrer Kohlenstoff¬ 
ketten auf wirtschaftliche Weise voneinander zu trennen. 


4.5.4 Eiweißstoffe (Proteine) 

Sie sind das wichtigste Baumaterial aller Zellen, Hauptbestand¬ 
teil der Zellflüssigkeit (Cytoplasma). Als Bestandteil aller 
Enzyme und zahlreicher Hormone regeln sie Stoffwechselvor¬ 
gänge, als Antikörper haben sie Schutzfunktion und den Mus¬ 
keln verleihen sie die Kontraktionsfähigkeit. 

Proteine sind Makromoleküle aus einer Kette von meist über 
hundert miteinander verknüpften Aminosäuren. 

Pflanzen bauen - mit wenigen Ausnahmen - Eiweiß aus den 
Kohlenhydraten und aus den stickstoffhaltigen Salzen des 
Bodens auf. Die Schmetterlingsblütler (z.B. Klee) können mit 
Hilfe von Bakterien an ihren Wurzeln (Knöllchenbakterien) den 
Luftstickstoff nützen. 


Mensch und Tier nehmen Eiweißstoffe mit der Nahrung auf und 
bauen sie unter Mitwirkung von Enzymen in körpereigenes 
Eiweiß um. 
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Struktur der Eiweißstoffe 


Das Eiweiß aller Lebewesen besteht aus etwa 20 verschiedenen 
Aminosäuren. Die Grundstruktur ist jeweils die gleiche, aber 
der Rest R ist verschieden. Von den beiden möglichen optischen 
Isomeren kommt fast ausschließlich die L-Form vor. Die D-Form 
kann der Organismus nicht verwerten. In Lösung entsteht aus 
der neutralen Aminosäure ein Zwitterion: 

Name Abkürzung Seitenkette R 

Glycin 

Gly 

-H 

Alanin 

Ala 

-ch 3 

Serin 

Ser 

-ch 2 oh 

Threonin 

Thr 

-CH(OH) -CHj 

Cystein 

Cys 

- CHjSH 

Valin 

Val 


Leucin 

Leu 

- CH 2 - CHtCHjjj 

Isoleucin 

Ile 

-ORCiy-CH^CHj 

Methionin 

Met 

- CH 2 - Ct^- S - CHj 

Phenylalanin 

Phe 

-ch 2 HQ 

Tyrosin 

Tyr 

- ch 2 —0— ° h 

Tryptophan 

Trp 

- CH >-00 

Histidin 

His 

-CH 2 —p=i 

HN^N 

Lysin 

Lys 

-CR^-CHj- CI^- CHj- 

Arg inin 

Arg 

- CH 2 - CHj- CHj- NH - C(NH)NHj 

Glutaminsäure 

Glu 

-CH^-C^-COOH 

Glutamin 

Gin 

-c%-ch 2 -conh 2 

Asparaginsäure 

Asp 

- CH^- COOH 

Asparagin 

Asn 

-CH r CONH 2 

Prolin 

Pro 

^Jjj'COOH (vollständige Formel) 

Grundstruktur der L-Aminosduren. In der Fischer-Projektion 
liegt die Aminogruppe links. 


COOH 

HjN-C — H 

R 

L-Aminosäure 



L-Alanin 

(neutral) 


coc f 

—C H 

R 

Zwitterion 



L-Alanin 

(Zwitterion) 
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Bildung von 
Clycylglycin 



Zwischen der Aminogruppe und der Carboxylgruppe erfolgt 
eine Verknüpfung unter Austritt von Wasser (Amidbindung). So 
entstehen zuerst Dipeptide und dann stufenweise Polypeptide. 

Aminosäuren -> Peptide -> Polypeptide 


z.B.: 

Glycin + Glycin -► Glycylglycin + Wasser 
NH 2 CH 2 COOH + NH 2 CH 2 COOH NH 2 CH 2 CO-NHCH 2 COOH + H 2 0 

Peptidbindung 

Die Atome der Peptidbindung liegen in einer Ebene. Eine Peptid¬ 
bindung kann zwei Wasserstoffbrücken ausbilden. 

Primärstruktur ist die Reihenfolge der Aminosäuren in der 
Polypeptidkette. 


H R 4 

H 


0 

H R 2 

H 

\/ 

1 


II 

\/ 

1 


1! 

0 

/\ 

H R 3 

% 

1 

H 

s* 

** 

II 

0 


/\ 

H R, 


O Stickstoff 
O Kohlenstoff 


3,6 ■10~ 10 m 


Primärstruktur einer Polypeptidkette 


V 

* 


N — H- 

Jl 


5 / 

■o=c 

- \ 

/ 


N — H . 0 = 


~0,1 nm -0,2 nm 

JK ^ 

Wasserstoffbrückenbindung 

Atombindung 


Wasserstoffbrücken zwischen Peptidgruppen stabilisieren die 
Sekundärstruktur von Polypeptidketten 
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Sekundärstruktur ist die räumliche periodische Faltung der 
Polypeptidkette. Sie ist eine Folge der Wasserstoffbrückenbin¬ 
dungen zwischen Peptidbindungen. Gerade Polypeptidketten 
lagern sich parallel zu einem Faltblatt zusammen. Eine Polypep¬ 
tidkette kann sich zur a-Helix falten, die besonders stabil ist. Es 
entsteht ein starrer Zylinder, in dem jede Peptidbindung regel¬ 
mäßig Wasserstoffbrücken zu zwei anderen benachbarten Pep¬ 
tidbindungen der Kette ausbildet. Die a-Helix, eines der wichtig¬ 
sten Strukturmerkmale der Proteine, wurde von Linus Pauling 
mit Hilfe der Röntgenstrukturanalyse und der Kalottenmodelle 
gefunden. 


I 



a) Faltblatt ©Kohlenstoff b) a-Helix 
Sekundärstruktur der Polypeptidkette 
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Polypeptid- 
faden mit 
Sekundärstruktur 






- S-S — 

X 


COO“ nh 3 + 





N 

1 

X 

6 

c 



X 

C 

i 

X 

6 

ii 

N 


QJjs C 2 H 5 

$ 


o — 



— Q 



Verschiedene 
Bindungen 
stabilisieren die 
Tertiärstruktur 
und Quartär¬ 
struktur eines 
Proteins 


Tertiärstruktur ist die räumliche nicht periodische Faltung 
der Sekundärstruktur. Sie ist eine Folge von Bindungen zwi¬ 
schen weit voneinander entfernten Aminosäuren der Polypep¬ 
tidkette. Die Art der Bindung hängt von den verschiedenen Sei¬ 
tengruppen ab, es können sich Atombindungen®, Ionenbin¬ 
dungen®, Wasserstoffbrücken® und Van-der-Waals-Kräfte® 
bilden. 

In manchen Proteinen lagern sich zwei oder mehrere Polypep¬ 
tidketten (Untereinheiten) zu einer geordneten Quartärstruk¬ 
tur zusammen, z.B. die vier Untereinheiten des Hämoglobins 
(roter Farbstoff des Blutes). Jede Untereinheit enthält ein 
scheibchenförmiges Häm in einer hydrophoben Tasche des Pro¬ 
teins. Häm ist ein stickstoffhaltiges Ringsystem mit einem 
Eisen(II)-ion im Zentrum. Dort wird der Sauerstoff gebunden. 
Die hydrophobe Tasche verhindert die Oxidation zum Eisen(III)- 
ion, das keinen Sauerstoff binden kann. Häm gibt dem Hämo¬ 
globin und damit dem Blut die rote Farbe. Es bindet den Sauer¬ 
stoff in der Lunge und gibt ihn im Gewebe wieder ab. Durch die 
Zusammenlagerung der vier Untereinheiten wird die Sauerstoff¬ 
abgabe erleichtert. Daher eignet sich Hämoglobin besonders 
gut als Sauerstoffüberträger. Myoglobin, das eine sehr ähnliche 
Tertiärstruktur besitzt, aber keine Quartärstruktur bildet, bin¬ 
det den Sauerstoff fester und speichert ihn im Muskel. 



Tertiärstruktur eines Sphäro- 
proteins - eine Untereinheit 
des Hämoglobins. Fe ist das 
Zentrum des roten Farb¬ 
stoffes Häm. Am Aminoende 
und am Carboxylende des 
Polypeptidfadens ist die 
a-Helix angedeutet. 


Quartärstruktur des 
Hämoglobins - jede Häm¬ 
gruppe bindet ein Sauerstoff- 
(oder Kohlenmonoxid-)Molekül. 

a- und ß-Ketten haben 
verschiedene Primärstruktur. 
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Der Österreicher Max F. Perutz ermittelte in England im Laufe 
von etwa 20 Jahren die dreidimensionale Struktur des Hämoglo¬ 
bins. Voraussetzung dafür war, das Protein zu kristallisieren 
und die Kristalle während der Röntgenfeinstrukturanalyse sta¬ 
bil zu halten. 

Mit der Röntgenmethode wurde auch die Struktur aller Enzyme 
ermittelt, die geeignete Kristalle ausbilden. Die Struktur zeigt in 
vielen Fällen, warum ein Enzym nur ein bestimmtes Substrat 
bindet und eine bestimmte Reaktion dieses Substrates kataly¬ 
siert. 


Wirkungsweise der Enzyme 

Jedes Eiweiß (Protein) hat eine bestimmte Tertiärstruktur, die 
für die biologische Funktion unbedingt notwendig ist. Viele 
Enzyme haben wie Hämoglobin Taschen oder Spalten, in die 
Substratmoleküle wie ein Schlüssel in ein Schloss hineinpassen. 
In der hydrophoben Tasche befindet sich das aktive Zentrum, 
an dem die Reaktion stattfindet. Häufig besteht das aktive Zent¬ 
rum aus einem kleinen Molekül, das als Coenzym (auch als 
prosthetische Gruppe) bezeichnet wird. Reaktionen, die im Was¬ 
ser sehr langsam verlaufen, können unter Ausschluss von Was¬ 
ser in der Tasche sehr schnell sein. 

Nach der Art der katalysierten Reaktionen teilt man die Enzyme 
in sechs Hauptklassen ein. Die Endung -ase kennzeichnet ein 
Enzym (z. B. Oxidoreduktase, Hydrolase usw.). Häufig werden 
auch Trivialnamen verwendet (z.B. Trypsin, Pepsin u.a.). Ein 
Enzymmolekül setzt pro Minute meist 10 3 bis 10 4 Moleküle um 
(Wechselzahl). Die größte bekannte Wechselzahl ist 5 ■ 10 6 . 


Tasche 




Substrat Enzym 


ES-Komplex 



Produkte 


Schlüssel-Schloss-Modell der Enzymwirkung. 

Das Substrat passt in die Tasche. Der Pfeil markiert 
das aktive Zentrum des Enzyms. 

An dieser Stelle wird das Substrat gespalten. 


Durch Kochen oder durch chemische Reaktionen (z. B. mit Säu¬ 
ren, Metallsalzen oder Alkohol) wird die Tertiärstruktur zer¬ 
stört, das Protein wird „denaturiert“, es verliert seine biologi¬ 
sche Wirksamkeit. 
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Proteide sind Komplexe aus einem Proteinteil und einer pros¬ 
thetischen (davorgesetzten) nicht proteinartigen Gruppe, z.B. 
der Hämgruppe im Hämoglobin, die an einer bestimmten Stelle 
in die Tertiärstruktur eingebaut ist. 


Einteilung der Proteine 

Nach Struktur und chemischen Eigenschaften lassen sich von¬ 
einander abgrenzen: 


Skleroproteine 

Kollagene 

Keratine 

sind in Wasser unlöslich, besitzen Faserstruktur und 
dienen als Stütz- und Gerüstsubstanzen, 
bilden Sehnen, Knochen und Bindegewebe. Durch 
Kochen und Reinigung entsteht daraus Leim oder Gela¬ 
tine. 

bilden Haare, Nägel, Wolle, Seide und Federn. 

Sphäroproteine 

sind in Wasser oder Salzlösungen löslich. Ihre Moleküle 


sind unregelmäßig kugelförmig. Dazu gehören die meis- 


ten Enzyme. 


Albumine 

sind im Blutserum, Eiklar und in der Milch enthalten. 

Globuline 

sind Immunstoffe und Gerinnungsstoffe im Blut. 

Proteide 

prosthetische Gruppe 

Vorkommen 

Phosphoproteide 

Phosphorsäure 

Casein der Milch 

Glycoproteide 

Kohlenhydrate 

Speichel, Blutgruppen¬ 



stoffe 

Nucleoproteide 

Nucleinsäure 

Zellkern 



(Chromosomen) 

Chromoproteide 

Häm (rot) mit Eisen 

Hämoglobin 

u.a. 

Chlorophyll (grün) mit 

Chloropiasten der 


Magnesium 

Pflanzen 


Einteilung nach der Funktion: Enzyme, Transportproteine, Spei¬ 
cherproteine, kontraktile Proteine, Strukturproteine, Immun¬ 
proteine, Toxine, Hormone. 

Das Eiweiß der Nahrungsmittel hat für den Menschen verschie¬ 
dene biologische Wertigkeit. Sie beruht auf dem Gehalt an 
essenziellen Aminosäuren. Diese müssen dem Körper 
durch die Nahrung zugeführt werden, da er selbst sie nicht syn¬ 
thetisieren kann. Für den Menschen sind dies Valin, Leucin, Iso¬ 
leucin, Phenylalanin, Tryptophan, Lysin, Methionin und Threo¬ 
nin (Histidin und Arginin für Säuglinge). 

Die biologische Wertigkeit gibt an, wie viel Gramm Körpereiweiß 
aus 100 g Nahrungseiweiß aufgebaut werden können: 


Milcheiweiß 

100 

Rindfleischeiweiß 

100 

Kartoffeleiweiß 

71 

Sojaeiweiß 

71 

Erbseneiweiß 

85 

Weizenmehleiweiß 

40 
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4.5.5 Nucleinsäuren 

Sie sind im Zellkern (Nucleus) enthalten. Sie steuern die Protein¬ 
biosynthese und gelten als Schlüsselmoleküle des Lebens. Sie 
bestehen aus drei Bausteinen: 


Phosphorsäure, 



Zucker (Ribose bei der 
Ribonucleinsäure RNS, 


Nucleotide 

Desoxyribose bei der 
Desoxyribonucleinsäure DNS), 

Nucleoside 


vier heterocyclischen Basen. 




Phosphorsäure, Zucker und Base bilden ein Nucleotid, dessen 
Name sich von der Base ableitet. DNS enthält die Basen Adenin 
(A), Guanin (G), Cytosin (C) und Thymin (T). In RNS finden sich 
wieder A, G, C, statt Thymin aber Uracil (U). Die Phosphorsäure 
eines Nucleotids kann auch zum Zucker eines zweiten Nucleo- 
tids eine Bindung ausbilden. So entstehen fadenförmige Mole¬ 
küle aus ca. 100 Nucleotiden (kleinste RNS) bis über 10 7 Nucleo- 
tiden (größte DNS). 1 mg des DNS-Fadens ist ca. 300000 km 
lang. Die Basen hängen seitlich an der Zucker-Phosphat-Kette. 
Wie beim Protein gibt es: 

- Primärstruktur, die Reihenfolge der Nucleotide, 

- Sekundärstruktur, die Ausbildung bestimmter Basenpaare, 

- Tertiärstruktur, räumliche Anordnung der Makromoleküle. 




|~Z~| = Zucker 
(?) = Phosphat 

A = Adenin 


Struktur eines Nucleodits: abgekürzte Schreibweise für 

Adenosinmonophosphat Adenosinmonophosphat 


Basen der 
Nucleinsäuren 



H 

Cytosin (C) 


O 



H 

Thymin (T) 


O 



H 

Uracil (U) 
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Primärstruktur von DNS und RNS 

Die Reihenfolge der Basen wird durch die Buchstaben A, T (oder 
U), C, G angegeben. Sie kann zufällig sein. Eine bestimmte Rei¬ 
henfolge ist eine Anweisung für die Proteinsynthese (geneti¬ 
scher Code). 


Vier Nucleotide bilden ein Stück eines Fadens -> 

Zum einsträngigen Faden bildet sich in der DNS ein 
„komplementärer“ Faden. 



Sekundärstruktur 

DNS besteht aus zwei Fäden, die durch Basenpaare zusammen¬ 
gehalten werden. Jeweils zwei Basen passen räumlich zusam¬ 
men: Adenin und Thymin bilden zwei, Cytosin und Guanin drei 
Wasserstoffbrücken. Ein Doppelfaden ist wesentlich stabiler als 
ein Einzelfaden. Die Reihenfolge der Basen kann in einem der 
Fäden beliebig sein, im zweiten (komplementären) ist sie dann 
festgelegt. 



Wasserstoffbrückenbindungen Wasserstoffbrückenbindungen 
Sekundärstruktur von DNS: Bildung der Basenpaare 
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Oben: 

Sekundärstruktur der DNS: 
Die Phosphat-Zucker-Ketten 
sind gegenläufig; die kom¬ 
plementären Basen bilden die 
„Sprossen einer Strickleiter " 

Rechts: Tertiärstruktur: 
Doppelhelix der Desoxyribo- 
nucleinsäure und Schema der 
Replikation (Verdoppelung 
der DNS). Zu jedem Faden der 
alten DNS bildet sich ein 
komplementärer neuer Faden. 


alt alt 




DNS-Doppelhelix 


Tertiärstruktur 

Aus Röntgenbeugungsaufnahmen leitet man ab, dass der Dop¬ 
pelfaden eine Helix bildet. Räumliche Modelle zeigen die dichte 
Packung der Basen, die Ausbildung einer kleinen und einer gro¬ 
ßen Furche, an die sich Proteine anlagern können. 

Die Tertiärstruktur der DNS und das Schema ihrer Verdoppe¬ 
lung (Replikation) wurden von dem Amerikaner James D. 
Watson und dem Engländer Francis H. Crick im Jahre 1953 
aufgeklärt. Diese beiden Forscher verwendeten dabei Ergeb¬ 
nisse mehrerer Kollegen, die sie in genialer Weise mit ihren eige¬ 
nen Untersuchungen kombinierten. 

In den Chromosomen ist die Doppelhelix um Proteine gewickelt 
und weiter gefaltet, sie bildet also wieder eine Quartärstruktur 
(Nucleoproteide). Bei der Vermehrung trennen sich die beiden 
Fäden der Doppelhelix und die Einzelfäden ergänzen sich beide 
zur Doppelhelix (Replikation). Eine menschliche Körperzelle 
enthält insgesamt ca. 2 m DNS. 


Replikation 
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Zur Steuerung der Proteinsynthese wird von der DNS im Kern 
eine komplementäre Boten-RNS gebildet (Transcription), die 
ins Zytoplasma wandert und dort die richtige Verknüpfung der 
Aminosäuren zum Polypeptidfaden steuert (Translation). 
Jeweils drei benachbarte Nucleotide entsprechen bei der Trans¬ 
lation einer Aminosäure. 

Die Zahl der verschiedenen Dreiergruppen aus vier verschiede¬ 
nen Nucleotiden kann berechnet werden. Sie ist 4 3 = 64. Jede 
Dreiergruppe bedeutet eine bestimmte Aminosäure (geneti¬ 
scher Code). Da nur für 20 Aminosäuren codiert werden muss, 
haben mehrere Dreiergruppen dieselbe Bedeutung. Glycin wird 
z. B. durch GGU, GGC, GGA und GGG codiert. 

Zweiergruppen reichen nicht aus, da sie nur für 4 2 = 16 Amino¬ 
säuren codieren können. Ein Stück der DNS (ein Gen) enthält die 
Vorschrift für die Synthese eines Polypeptidfadens (eines 
Enzyms). 



Substrat 


Produkt 


Im Kern: 

Verdoppelung der DNS (Repli¬ 
kation) bei der Zellteilung. 
Bildung der Boten-RNS (Tran¬ 
skription), die ins Zytoplasma 
wandert. 


Im Zytoplasma: 

Die aus dem Kern austretende 
Boten-RNS steuert die Protein¬ 
synthese (Translation). 

Das gebildete Enzym ist Kata¬ 
lysator für den Stoffwechsel. 


Schema der Vermehrung und der Proteinbiosynthese 


Das menschliche 
Genom ist in 2 
mal 23 Chromo¬ 
somen enthalten. 


Die Gesamtheit der menschlichen Erbinformation, die man als 
Genom bezeichnet, enthält 50000 bis 100000 Gene. Das 
Genom besteht aus drei bis vier Milliarden Basenpaaren. Das 
„Human Genome Project“ soll die Primärsequenz aller Basen¬ 
paare ermitteln. 1990 konnte ein Wissenschaftler an einem 
Arbeitstag die Sequenz von ca. 1000 Basenpaaren ermitteln. 
Um das menschliche Genom aufzuklären, müsste er demnach 
ca. 10000 Jahre arbeiten. 1 000 Wissenschaftler könnten somit 
die Aufgabe in ca. zehn Jahren lösen. Verschiedene Forscher¬ 
gruppen in aller Welt gründeten zu diesem Zweck die HUGO 
(Human Genome Organization). Die Analyse der Daten kann nur 
mit Hilfe von leistungsfähiger Soft- und Hardware erfolgen. Das 
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Projekt ist umstritten, da es mindestens zehn Milliarden US-Dol¬ 
lar kosten und mindestens ein Jahrzehnt dauern wird. Nach 
Meinung der Befürworter wird es entscheidende Fortschritte in 
der Medizin bringen. 

Biotechnologie ist die integrierte Anwendung des Wissens 
aus Biologie, Chemie und Verfahrenstechnik mit dem Ziel, Mik¬ 
roorganismen, Pflanzen- oder Tierzellen sowie deren Bestand¬ 
teile (z.B. Enzyme) bei technischen Verfahren und industriellen 
Produktionsprozessen einzusetzen. Einige Beispiele der 
Anwendung der Biotechnologie: 

- Erzeugung von Nahrungsmitteln (Wein, Bier, Essig, Joghurt, 
Käse u.a.) 

- Erzeugung von Chemikalien (Ethanol, Butanol, Essigsäure, 
Aceton u.a.) 

- Herstellung von Arzneimitteln (Antibiotika, Impfstoffe, Insu¬ 
lin u.a.) 

- Umwelttechnik (Abwasserklärung, Abgasreinigung, abbau¬ 
bare Kunststoffe u.a.) 

- Energiewirtschaft (Biomasse, Biogas, Biodiesel u.a.) 

- Rohstoffversorgung (Erzanreicherung, Tenside für Erdölge¬ 
winnung) 

Vorteile der Biotechnologie sind: 

- geringer Energieverbrauch und niedrige Verfahrenstempera¬ 
tur 

- Wasser als Reaktionsmedium 

- billige Ausgangsstoffe 

- relativ einfache Synthesen sehr komplizierter Verbindungen 

- oft sehr hohe Ausbeute 

Von den technologisch verwendeten Organismen haben Bakte¬ 
rien, Hefen und andere Pilze die größte Bedeutung. Für die 
Gewinnung eines Produktes muss der Prozess in entsprechen¬ 
den Bioreaktoren (Fermentern) ablaufen, in denen die Bedin¬ 
gungen durch Verfahrens- und regeltechnische Schritte (Rüh¬ 
ren, Belüften, Heizen, Kühlen u.a.) optimal eingestellt werden. 
Die Abtrennung und Reindarstellung des gewünschten Produk¬ 
tes erfolgt durch übliche chemische Trennverfahren (Extrak¬ 
tion, Chromatografie, Fällung, Zentrifugation u.a.). Oft ist die 
Konzentration der gewünschten Produkte in der wässrigen 
Lösung relativ klein, sodass die Konzentrierung verglichen mit 
üblichen chemischen Verfahren schwieriger sein kann. Ultrafilt¬ 
ration oder Sprühtrocknung können dazu eingesetzt werden. 

Der Marktwert biotechnologischer Produkte ist beachtlich. An 
erster Stelle stehen die Nahrungsmittel, wie Getränke, fermen¬ 
tierte Milch-, Fleisch- und Gemüseprodukte. Es folgen Arznei- 
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mittel (Hauptanteil Antibiotika), Vitamine, Aminosäuren, 
Fruchtsäuren, Enzyme und Sonstiges (z. B. Aromastoffe, Gelier¬ 
mittel, Biopolymere u.a.). 

Während für die klassische Biotechnologie natürlich vorkom¬ 
mende Mikroorganismen durch Auswahl günstiger Mutanten 
optimiert werden, baut die Gentechnologie geeignete Nuc- 
leinsäurestücke in das Genom von Mikroorganismen ein. Diese 
produzieren dann nach der zusätzlichen genetischen Informa¬ 
tion die entsprechenden Proteine (z.B. erzeugt das Bakterium 
Escherichia coli nach dem Einbau menschlicher Nucleinsäure- 
stücke menschliches Insulin). Die Gentechnologie wird in 
Zukunft die Heilung heute noch unheilbarer Erbkrankheiten 
ermöglichen, sie birgt aber auch die Gefahr der totalen Überwa¬ 
chung und Manipulation der Menschen durch mächtige Institu¬ 
tionen. 


4.5.6 Vitamine, Hormone, Mineralstoffe 

Vitamine müssen dem Organismus in geringen Mengen (meist 
unter 10 mg/Tag, Vitamin C ca. 100 mg/Tag) zugeführt werden, 
da er sie nicht selbst synthetisieren kann. Vitamine haben sehr 
unterschiedliche chemische Struktur (meist cyclische Verbin¬ 
dungen mit langen Seitenketten) und sind nur ausnahmsweise 
Amine (z. B. B^. 

Unzureichende Zufuhr von Vitaminen kann zu Mangelkrankhei¬ 
ten führen: Rachitis (Mangel an Vitamin D), Nachtblindheit 
(Mangel an Vitamin A), Skorbut (Mangel an Vitamin C), Hautver¬ 
änderungen und Anämie (Mangel an Vitamin B). 

Man unterscheidet wasserlösliche (B, C) und fettlösliche Vit¬ 
amine (A, D). Vitamine sind Vorstufen der Coenzyme oder sie 
werden als prosthetische Gruppen in Enzyme eingebaut, die für 
die Lebensvorgänge unentbehrlich sind. Vorkommen finden 
sich vor allem in Hefen, Samen, Keimlingen, Knollen, Früchten, 
Milch, Eigelb und Lebertran. Die meisten Vitamine können heute 
durch chemische Synthesen oder biotechnologisch hergestellt 
werden. Sie werden in Pharmapräparaten, als Lebensmittelzu¬ 
satz sowie als Futtermittelzusatz in der Landwirtschaft verwen¬ 
det. 

Hormone sind biochemische Regulationsstoffe. Sie werden 
vom Organismus selbst in besonderen Drüsen oder in speziali¬ 
sierten Zellen erzeugt und gelangen mit dem Blut zu den Orga¬ 
nen, in denen sie wirken. Chemisch gesehen gehören sie zu den 
Aminosäuren, Peptiden, Proteinen (Insulin) oder zu den Steroi¬ 
den (Geschlechtshormone). Sie wirken durch Bindung an Rezep¬ 
toren an der Zelloberfläche oder im Cytoplasma. 
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Mineralstoffe spielen eine wichtige Rolle für zahlreiche Zell¬ 
funktionen: Natrium und Kalium für die Nervenerregung, Cal¬ 
cium für die Muskelkontraktion und Knochenbildung, Chlor für 
die Bildung der Magensäure, Eisen für den Sauerstofftransport 
durch Hämoglobin, Magnesium für die Fotosynthese mit Chlo¬ 
rophyll u.a. Diese Elemente müssen mit der Nahrung aufge¬ 
nommen werden. Ihre Konzentration im Blut oder in den Zellen 
ist konstant. 

Es ist einleuchtend, dass Mineralstoffe für das normale Wachs¬ 
tum von Organismen notwendig sind. Für Pflanzen formulierte 
Justus von Liebig das sogenannte Minimumgesetz: Das 
Wachstum der Pflanzen wird durch denjenigen Nährstoff 
bestimmt, der im Boden in der vergleichsweise kleinsten Kon¬ 
zentration vorliegt. 


4.5.7 Stoffwechselreaktionen 

Als Stoffwechsel wird die Gesamtheit der im Organismus von 
Pflanzen, Tieren und Menschen sowie in Mikroorganismen 
ablaufenden chemischen Reaktionen bezeichnet. Einige tau¬ 
send verschiedene Reaktionen werden von einer Zelle gleichzei¬ 
tig in koordinierter Weise ausgeführt. Sie dienen entweder dem 
Aufbau und der Speicherung von Körper- bzw. Zellsubstanz 
(Anabolismus) oder ihrem Abbau (Katabolismus). Eine typi¬ 
sche Säugetierzelle synthetisiert über 10000 verschiedene Pro¬ 
teine, von denen die meisten Enzyme sind. 

Anabolismus und Katabolismus sind eng miteinander ver¬ 
knüpft und werden hauptsächlich über den Vorrat und Bedarf 
der Zellen an Adenosintriphosphat (ATP) geregelt. Dabei fördert 
ein hoher ATP-Spiegel in der Zelle anabole Reaktionen, ein nied¬ 
riger die katabolen. Charakteristisch für den Auf- und Abbau 
von Substanzen im Stoffwechsel ist, dass viele Zwischenpro¬ 
dukte auftreten, die der Reihe nach in Reaktionsketten gebildet 
werden oder Zyklen durchlaufen. Der biologische Sinn der zahl¬ 
reichen Teilschritte ist die Möglichkeit, Katabolismus und Ana¬ 
bolismus durch gemeinsame Zwischenprodukte zu verknüp¬ 
fen. 

Der Anabolismus besteht nicht einfach in einer Umkehrung 
aller katabolischen Reaktionen. Bei bestimmten Schritten der 
Reaktionskette läuft der Anabolismus über einen Umweg. Dies 
hat einerseits energetische Gründe, andererseits können 
dadurch Abbau und Synthese eines Stoffes getrennt reguliert 
werden. Nur durch eine wirkungsvolle Regulation ist es mög¬ 
lich, die Zelle bzw. den Organismus in einem Fließgleichgewicht 
zu halten. Es sind mehrere Regulationsmechanismen bekannt, 
die unterschiedlich schnell wirksam werden: Häufig wird eine 
Reaktion am Anfang einer Reaktionskette durch das Endpro¬ 
dukt gehemmt (Feedback-Inhibition). Diese Hemmung tritt 



Justus von 
Liebig 

1803-1873 
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Acetyl-Coenzym A 
reagiert mit Oxal- 
essigsäure zu 
Zitronensäure, die 
zwei Moleküle C0 2 
abspaltet 


schnell ein. Langsamer wirksam wird die Neusynthese von 
Enzymen durch die Aktivierung entsprechender Gene oder die 
Enzymmodifikation, wobei z.B. die Bindung einer Phosphat¬ 
gruppe an das Enzym dessen Wirksamkeit blockiert. 

Der komplizierte Verlauf des Stoffwechsels kann gedanklich in 
drei Stufen geordnet werden: In der ersten werden große Mole¬ 
küle (Fette, Polysaccharide, Proteine, Nucleinsäuren) in kleinere 
Moleküle (Fettsäuren, Glycerin, Monosaccharide, Aminosäuren, 
Nucleotide) gespalten. In der zweiten Stufe entsteht als gemein¬ 
sames Zwischenprodukt die aktivierte Essigsäure (= Acetylcoen- 
zym A). In der dritten Stufe wird Acetyl Co A über den Zitro¬ 
nensäurezyklus in Kohlendioxid und Wasserstoffatome zer¬ 
legt. Die Wasserstoffatome werden über die Atmungskette zu 
Wasser oxidiert, wobei die frei werdende Energie in Form von 
ATP gespeichert wird. Acetyl Co A kann nicht nur unter Energie¬ 
gewinn oxidiert werden, es kann ebenso als Baustein für anabo¬ 
lische Reaktionen dienen (vgl. Biosynthese der Fettsäuren). 


Fette Polysaccharide Proteine 

|| || || Stufe 1 

Fettsäure Monosaccharide Aminosäuren 



Katabolismus < - Anabolismus 


Vereinfachtes Stoffwechselschema 

Der Abbau der Kohlenhydrate ist ein Beispiel für einen beson¬ 
ders wichtigen Stoffwechselweg. Sein anaerober Teil, die Gly¬ 
kolyse, wurde besonders früh in der biologischen Evolution 
entwickelt und wird sowohl von primitiven als auch von den 
hoch entwickelten Organismen verwendet. 


Abbau der Kohlenhydrate 

Kohlenhydrate sind wie alle Nahrungsstoffe für den Organis¬ 
mus Energielieferanten und Ausgangsstoffe für die Synthese 
arteigener Biomoleküle. Durch die Verdauung entstehen aus 
Polysacchariden Monosaccharide, z.B. Glucose. Sie wird von 
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den Zellen aller Organismen auf dem gleichen Weg über eine 
große Zahl von Zwischenprodukten abgebaut. Die in der Glu¬ 
cose gespeicherte Energie wird frei, sie kann teilweise in Adeno¬ 
sintriphosphat (ATP) gespeichert werden. ATP ist in allen Zellen 
vorhanden, es kann bei der Spaltung sehr schnell Energie abge¬ 
ben. In einem erwachsenen Menschen werden an einem Tag ca. 
70 kg ATP gebildet und wieder gespalten, weil für die Lebens¬ 
vorgänge sehr viel Energie benötigt wird. 

Anaerober Abbau (Glykolyse) 

Bei Abwesenheit von Sauerstoff kann Glucose nur teilweise 
abgebaut werden. Die notwendigen Enzyme sind im Zyto¬ 
plasma gelöst. Aus einem Glucosemolekül bilden sich zwei 
Moleküle Brenztraubensäure CH 3 CO-COOH. Zusätzlich entste¬ 
hen zwei Moleküle ATP. Verläuft der Abbau in Mikroorganis¬ 
men!, spricht man von Gärung. 


Alkoholgärung erfolgt in Hefezellen. Es entsteht Ethanol: 
C 6 H 12 0 6 - 2 CH 3 CH 2 OH + 2 C0 2 

Der anaerobe Abbau der Glucose liefert der Hefe die notwen¬ 
dige Energie für ihren Stoffwechsel. Dabei werden pro Glucose¬ 
molekül zwei Moleküle energiereiches ATP gebildet. Dies ist 
eine Art Notbetrieb. 

Hinter der einfachen Reaktionsgleichung verbergen sich 12 ver¬ 
schiedene Einzelschritte, die jeweils durch die entsprechenden 
Enzyme katalysiert werden. Stark vereinfacht kann man zwei 
wesentliche Reaktionsschritte herausgreifen. 

Das Glucosemolekül wird in zwei Hälften gespalten und diese 
werden durch den Hilfsstoff X zu Brenztraubensäure CH 3 -CO- 
COOH (Pyruvat) dehydriert, wobei der Wasserstoff im X-H 2 
gebunden wird. Pyruvat spaltet Kohlendioxid ab. Es entsteht 
dabei Acetaldehyd CH 3 -CHO. Acetaldehyd wird nun durch X-H 2 
zu Ethanol reduziert, wobei sich X zurückbildet. Enzym ist 
dabei die Alkohol-Dehydrogenase. 


Versuch 

In einem Rundkol¬ 
ben wird eine Zu¬ 
ckerlösung (10% 
Glucose oder Sac¬ 
charose) auf 40°C 
erwärmt und mit 
Hefe versetzt. Der 
Kolben wird mit 
einem Stopfen 
und Gärröhrchen 
verschlossen. Es 
entwickelt sich 
bald C0 2 . 


Bei dieser Gärung werden, wie schon gesagt, pro Molekül Glu¬ 
cose zwei Moleküle ATP gebildet. In Gegenwart von Sauerstoff 
wird Glucose vollständig oxidiert, wobei 38 Moleküle ATP ent¬ 
stehen. Erst unter diesen Bedingungen wachsen und vermehren 
sich die Hefezellen. 


Bei einem Gehalt von ungefähr 16% Volumenanteil Alkohol hört 
die Gärung auf. Höherprozentigen Alkohol erhält man durch 
Destillation. Alkoholische Getränke enthalten zusätzlich eine 
große Zahl von Geruchs-, Geschmacks- und Farbstoffen. 
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Milchsäuregärung erfolgt in Bakterien oder in Muskelzellen. 
Es entsteht Milchsäure: 

C 6 H 12 0 6 -> 2 CH 3 CHOHCOOH 

Sie macht Lebensmittel und Silofutter haltbarer, sie ruft Ermü¬ 
dung der Muskeln hervor. Bakterien bilden meist die D-Form 
(jetzt auch R-Form genannt, linksdrehend) oder Racemat, der 
Muskel bildet die L-Form (jetzt auch S-Form genannt, rechtsdre¬ 
hend) der Milchsäure (vgl. 4.5.2 Kohlenhydrate, optische Isome¬ 
ren). 


Aerober Abbau (Zellatmung) 



Stearinsäure 
(18 Kohlenstoff¬ 
atome) 


In Gegenwart von Sauerstoff folgt auf die Glykolyse die vollstän¬ 
dige Oxidation zu Kohlendioxid und Wasser. Die notwendigen 
Enzyme sind an Membranen gebunden. Bei der Oxidation eines 
Moleküls Glucose entstehen 38 Moleküle ATP. 

C 6 H 12 0 6 + 6 0 2 - 6 C0 2 + 6 H 2 0 AH = -2 842 kJ/mol 

Die Reaktionsgleichung beschreibt die Oxidation der Glucose 
durch Verbrennung, die in einer Stufe erfolgt. Es gibt keinen 
Mechanismus, mit dem die große frei werdende Energiemenge 
gespeichert werden kann. Daher läuft die biologische Oxidation 
über viele Zwischenstufen. Brenztraubensäure wird durch 
Abspaltung von Kohlendioxid in Acetyl Co A umgewandelt, das 
über Zitronensäurezyklus und Atmungskette oxidiert wird. 

Das Kohlenstoffgerüst der Aminosäuren und Fettsäuren wird 
ebenfalls über den Zitronensäurezyklus abgebaut. Die im 
Zyklus gebildeten Zwischenprodukte werden auch zu Biosyn¬ 
thesen verwendet. Man spricht daher von einer „Drehscheibe“ 
des Stoffwechsels. 

Biosynthese von Fettsäuren 

Fettsäuren bilden sich aus Essigsäureresten, die im Verlaufe des 
Glucoseabbaus entstehen. Diese Synthese aus Essigsäureeinhei¬ 
ten erklärt, warum natürliche Fettsäuren nur eine gerade Zahl 
von Kohlenstoffatomen besitzen. Bevorzugt sind Säuren mit 16 
oder 18 Kohlenstoffatomen und einer Carboxylgruppe. 



Strukturformel der Palmitinsäure. Die Biosynthese aus Essigsäureresten ist 

angedeutet. 
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4.5.8 Übungen 


Wodurch unterscheiden sich lebende Systeme von unbelebten Systemen? 

Wie heißen die kleinsten Einheiten des Lebens? 

Welche vier Elemente bilden zusammen über 99% eines Organismus? 

Warum ist Phosphor ein für Pflanzen und Tiere unentbehrliches Element? Wel¬ 
che Biomoleküle enthalten Phosphor? 

Welche vier Arten der Biomoleküle sind die wichtigsten für den Aufbau und die 
Funktion einer Zelle? 

Welche Aufgabe erfüllen Lipide und Nucleinsäuren in einer Zelle? 

Welche Funktionen haben Proteine in einer Zelle? 

Welche Zellstrukturen und Zellorganellen sind für die Zelle besonders wichtig? 
Was versteht man unter Fotosynthese? 


10. In welchen Zellorganellen der Pflanzen erfolgt die Fotosynthese? 

11. Welche Rolle spielt das Chlorophyll bei der Fotosynthese? 

12. In welche zwei Teilreaktionen lässt sich die Fotosynthese zerlegen? 

13. Woher stammt der von der Pflanze abgegebene Sauerstoff? 

14. Was versteht man unter ATP und welche Aufgabe hat es im Organismus? 

15. Was ist optische Aktivität? Was ist ihre Ursache? 

16. Was sind Fette? 

17. Welche unterschiedlichen Fettsäuren findet man in Naturfetten? 

18. Warum ist in Fetten mehr Energie als in Kohlenhydraten gespeichert? Verglei¬ 
chen Sie die chemische Struktur der Fettsäuren und Zucker. 

19. Aus welchen Bausteinen werden Eiweißstoffe auf gebaut? 

20. Wie sind Proteine räumlich gebaut? 

21. Wie entsteht die katalytische Wirkung der Enzyme? 

22. Was sind essenzielle Aminosäuren? 

23. Aus welchen Bausteinen bestehen Nucleinsäuren? Welche Arten von Nuclein¬ 
säuren unterscheidet man? 

24. Was versteht man unter Replikation? 

25. Was ist die Transcription, wo läuft sie in der Zelle ab? 

26. Was ist die Translation, wo läuft sie in der Zelle ab? 

27. Was versteht man unter dem genetischen Code? 

28. Was sind Vitamine und Hormone? 

29. Warum können wir Stärke verdauen, Cellulose aber nicht? 
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4.6 Seifen und Waschmittel 



Natriumstearat - 
ein Seifenmolekül 


polar 

(hydrophil) 




(hydrophob) 

unpolar 

R ist eine 
Kohlenwasser¬ 
stoffkette (Rest) 
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Die Herstellung von Seife gehört zu den ältesten chemischen 
Verfahren. Schon vor 4 000 Jahren sollen die Babylonier, später 
die Ägypter und Phönizier Öl und Fett mit Laugen verkocht 
haben. Die Germanen und Gallier stellten aus Ziegentalg und 
Holzasche Seife her, die allerdings nur für die Kosmetik diente. 
Damals wurde aber die gleiche chemische Reaktion wie heute 
bei der modernen Seifenfabrikation durchgeführt: die Hydro¬ 
lyse von Fetten. Bei dieser Hydrolyse entstehen Salze von Fett¬ 
säuren (gewöhnliche Seifen) und Glycerin: 
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Seife 


Hydrolyse (Verseifung) eines Fettes 
R h R 2 , R3 sind verschiedene (oder gleiche) Kohlenwasserstoffreste 


(R-COO) 3 C 3 H 5 + 3 NaOH -> 3 R-COONa + C 3 H 5 (OH) 3 
„Fett“ Seife Glycerin 


Gewöhnliche Seife ist ein Gemisch von Natriumsalzen langketti- 
ger Fettsäuren, weil das Fett, aus dem sie hergestellt wird, eben¬ 
falls ein Gemisch ist. Dieses Gemisch eignet sich zur Reinigung 
aber genauso gut wie ein reines Salz. 


Die Zusammensetzung und die Darstellungsverfahren der Sei¬ 
fen variieren; aus Olivenöl wird die Marseiller Seife gewonnen, 
durch Zusatz von Alkohol wird Seife durchscheinend, durch 
Daruntermischen von Luft erhält man Schwimmseifen; Duft¬ 
stoffe, Farbstoffe und Desinfektionsmittel werden der Seife 
zugesetzt; bei Kaliumsalzen an Stelle von Natriumsalzen erhält 
man Schmierseifen. 


4.6.1 Aufbau von Seifenmolekülen 

Ein Seifenmolekül besitzt ein polares Ende, -COCT Na + , und 
ein unpolares Ende, eine lange Kohlenstoffkette mit 12-18 
Kohlenstoffatomen. Das polare Ende ist wasserlöslich, es ist 
hydrophil. Das unpolare Ende ist in Wasser unlöslich, es wird 
als hydrophob bezeichnet; dieses Ende ist in unpolaren 
Lösungsmitteln löslich. 

Derartige Moleküle, die gleichzeitig polare und unpolare Enden 
enthalten, sind darüber hinaus auch groß genug, dass jedes 
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Ende seine eigenen Löslichkeitseigenschaften entfalten kann. 
Für sie wurde als allgemein gültiger Sammelbegriff die Bezeich¬ 
nung „grenzflächenaktive Moleküle“ eingeführt. Im deut¬ 
schen Sprachraum hat sich als Bezeichnung für die syntheti¬ 
schen grenzflächenaktiven Verbindungen der Begriff „Ten¬ 
side“ durchgesetzt. Tenside können verschiedene polare Grup¬ 
pen tragen (vgl. 4.6.4 Synthetische Waschmittel). 


4.6.2 Löslichkeitsverhalten von Seifen 

Seifenmoleküle ordnen sich an der Wasseroberfläche so an, 
dass das hydrophile Ende zur wässrigen Lösung hin und das 
hydrophobe Ende vom Wasser weg gerichtet sind. 

Seifen bilden eine orientierte Monoschicht an der Wasserober¬ 
fläche. Weitere Seifenmoleküle lösen sich im Wasser. Wird ihre 
Konzentration größer, lagern sie sich zusammen. 

Die „Seifenlösungen“ sind dann keine echten Lösungen, in 
denen gelöste Moleküle für sich und unabhängig von den ande¬ 
ren Molekülen frei umherschwimmen. Statt dessen ist Seife in 
kugelförmigen Bündeln, den Micellen, dispergiert. Jede Micelle 
kann hunderte von Seifenmolekülen enthalten (vgl. 1.2.3 Kol¬ 
loide Lösung): 


Wasseroberfläche 


\\ / \\Y~* unpolare Ketten 

\ 9 0 ^* 



polare Gruppen 

Ä Wasser 

N 


Monoschicht und Kugelmicelle - polare Gruppen 
der Seifen sind negativ geladen 


In Übereinstimmung mit der Regel „Ähnliches wird durch Ähnli¬ 
ches gelöst“ (vgl. 1.7.3 Lösungsvorgang) sucht jedes unpolare 
Ende eines Seifenmoleküls eine unpolare Umgebung. In der vor¬ 
gegebenen Lage sind aber die unpolaren Enden anderer Seifen¬ 
moleküle die einzig mögliche derartige Umgebung, so dass sich 
diese Enden im Mittelpunkt der Micelle zusammendrängen. Die 
polaren Enden der Moleküle ragen nach außen in das polare 
Lösungsmittel Wasser. Die Abstoßung zwischen den gleichen 
Ladungen verschiedener Micellen verhindert deren Zusammen¬ 
ballung. 
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Ablösung des 
Schmutzes von 
einer Faser 


Cewebefaser 



Schmutz 

Verschmutzte 

Faser 



Verschmutzte 
Faser in 
Seifenlösung 



Abgelöster 
Schmutz in einer 
Micelle 


4.6.3 Waschwirkung von Seifen 

Die Eigenschaften von „Seifenlösungen“ beruhen auf der 

Grenzflächenaktivität und der Anionenaktivität. 


Grenzflächenaktivität 

Die grenzflächenaktiven Stoffe verteilen sich daher nicht 
gleichmäßig in der gesamten Flüssigkeit, sondern sammeln sich 
vor allem an den Grenzflächen an. 

Sie entspannen das Wasser, so dass es Stoffe leichter benetzen 
kann. Sie bilden Schaum, sie emulgieren unlösliche nicht kris¬ 
talline Stoffe und dispergieren (zerstreuen) Öl- und Schmutz¬ 
teilchen. Sie drängen sich auch in die kleinen Spalten zwischen 
Schmutz und Haut oder Gewebe und trennen so den Schmutz 
ab. 


Anionenaktivität 

Man hat festgestellt, dass Faser und Schmutz in wässriger 
Lösung schwach elektrisch negativ geladen sind. In Seifenlö¬ 
sung ist diese Aufladung stark erhöht, so dass in einer Seifen¬ 
lösung auch die abstoßende Wirkung größer wird. 

Die anionenaktiven Teilchen haften fest an den abgelösten fei¬ 
nen Schmutz- und Fettteilchen. Dadurch wird verhindert, dass 
sich die kleinen Teilchen zu größeren Teilen zusammenballen 
und wieder auf den Fasern absetzen. Das „Schmutztragevermö¬ 
gen“ wird dadurch erhöht. Das Spülen mit reinem Wasser ist 
nötig, um die Waschlösung zu entfernen. 
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4.6.4 Synthetische Waschmittel 


Versuch 


Seifen haben nachteilige Eigenschaften: Sie sind gegen Säuren 
und hartes Wasser empfindlich. 

Säuren setzen aus Seifen Fettsäuren frei, die schmieren und die 
Wirkung der Seife aufheben. Die Härte des Wassers, Calcium- 
und Magnesiumionen im harten Wasser, bilden mit Seifenmole¬ 
külen unlösliche Calcium- und Magnesiumsalze. Wegen der Ver¬ 
wendung teurer Fette sind Seifen teuer. Man hat daher syntheti¬ 
sche waschaktive Moleküle (Tenside) entwickelt. Dabei werden 
in die wasserunlöslichen Kohlenwasserstoffe des Erdöls wasser¬ 
löslich machende Gruppen eingeführt, z.B.: 

R-S0 3 " Na + Sulfonsäuresalze 

R-0-S0 3 _ Na + Salze von Schwefelsäureestern 

R(-0-C 2 H 4 ) n -0H Alkoholethoxylate (Polyether) 

Man unterscheidet vier Typen von Tensiden: 

- anionenaktive Tenside, die eine negative Fadung tragen und 
meist Natriumionen als Gegenionen enthalten, 

- kationenaktive Tenside, die eine positive Fadung tragen und 
meist Chloridionen als Gegenionen enthalten, 

- nicht ionische Tenside, die keine Fadung tragen, aber viele 
polare Gruppen enthalten, 

- amphotere Tenside, die eine positive und eine negative 
Fadung am selben Molekül tragen (daher auch Zwitterionen 
genannt werden). 

1985 wurden in der Bundesrepublik Deutschland 330 000 t Ten¬ 
side verwendet, davon 46% anionenaktive, 43% nicht ionische 
und 9% kationenaktive. 

Solche waschaktiven Substanzen (WAS) werden mit Gerüststof¬ 
fen und Hilfsstoffen versetzt, welche die Wasch- und Reini¬ 
gungswirkung günstig beeinflussen, z. B: 

Wasserglas, das in Wasser enthaltene Eisensalze bindet und 
so das Vergilben der Wäsche verhindert, 

Bleichmittel, die Verschmutzungen und Verfärbungen entfer¬ 
nen, 

optische Aufheller (Weißtöner), die den gelblichen Ton in 
Weiß umwandeln, 

Polyphosphate, welche die Härte des Wassers beseitigen (vgl. 
3.2.3 Wasserhärte) und Eisen- und andere Schwermetallionen 
binden. Sie verhindern Ablagerungen an Wäschestücken und 
Heizstäben, sie verursachen aber in Flüssen und Seen als „Dün¬ 
gemittel“ ein starkes Algenwachstum, so dass ruhende oder 


A 

A 

dSfai 



H 2 0 dest. Leitungs¬ 
wasser 


+ Seifenlösung 
und schütteln. 

Hartes Wasser 
trübt sich und 
schäumt nicht. 

Zugabe von Säure 
zum H 2 0 dest. 
zerstört den 
Schaum und be¬ 
wirkt Trübung. 



Natrium- 
dodecylsulfat - 
ein anionisches 
Tensid 
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langsam fließende Gewässer wegen Sauerstoffmangels umkip¬ 
pen: Eutrophierung (vgl. 5.2.3 Wasserverschmutzung). 

Das Gesetz verlangt die Verringerung des Phosphatzusatzes. 
Jetzt kommen daher phosphatfreie Waschmittel verstärkt auf 
den Markt. Sie enthalten Natrium- und Aluminiumsilicate, 
denen zur Verbesserung der Waschwirkung noch verschiedene 
Stoffe beigemischt werden. 

Die synthetischen Waschmittel werden als Detergenzien 
bezeichnet. Alle Waschmittel enthalten Tenside. Sie müssen bio¬ 
logisch abbaubar sein, um störende Schaumbildung auf Flüssen 
und Seen zu verhindern. 



4.6.5 Übungen 


1 . Wie kann man Seife hersteilen? 

2. Welche Eigenschaften hat Seife? 

3 . Was versteht man unter Grenzflächenaktivität? 

4. Was versteht man unter Anionenaktivität? 

5. Welche nachteiligen Eigenschaften hat Seife? 

6. Was sind Tenside? 

7. Was sind Waschmittel? 

8. Welche Bedeutung hat die Verwendung von Waschmitteln in der Natur? 

9. Wieso schwimmt Aluminiumblech, wenn man es vorsichtig auf Wasser legt? 
Wieso geht es nach Zusatz eines Tensides zum Wasser unter? 

10. Wieso nimmt in einer homologen Reihe von Seifenmolekülen die Grenzflächen¬ 
aktivität mit steigender Länge der Fettsäurekette zu (traubesche Regel)? 

11 . Wieso erleichtern bestimmte grenzflächenaktive Stoffe in der Lunge die 
Atmung? 


344 









4.7 Kunststoffe 


Kunststoffe 


Der Grund für die Entwicklung von Kunststoffen war, dass 
Naturstoffe häufig nicht die gewünschten technologischen 
Eigenschaften besitzen. Mit Hilfe chemischer Methoden können 
Werkstoffe mit sehr unterschiedlichen Eigenschaften herge¬ 
stellt werden. 


Entwicklung der Kunststoffchemie 

Seit alter Zeit hat man sich bemüht, Naturstoffe umzuwandeln, 
zu veredeln und sie für bestimmte Zwecke verwendbar zu 
machen: 


Tierhäute -> Pergament 
Holz -► Papier 


Züchtung von Baumwollpflanzen 
Veredelung von Wolle und Seide 


Ab 1850 wurden durch die Auflösung von Naturstoffen mit 
makromolekularem Aufbau und die gesteuerte Wiederabschei¬ 
dung der veränderten Makromoleküle neue Werkstoffe erzeugt: 


Cellulose (Baumwolle, Holz) 

Eiweiß (Milcheiweiß) 
Naturkautschuk 


-> Kunststoff Celluloid, 
Faserstoff Viskose 

-> Kunststoff Galalith 
-» Gummi 


Ab 1910 gelang die Synthese von Makromolekülen aus ungesät¬ 
tigten Kohlenwasserstoffen und ihren Derivaten. Die Modellvor¬ 
stellung von den Makromolekülen wurde ab 1920 von Her¬ 
mann Staudinger entwickelt, aber erst nach 1935 allgemein 
anerkannt: 

Monomere sind kleine, reaktionsfähige Moleküle. Sie werden 
durch Atombindungen zu Makromolekülen verknüpft. Sie hei¬ 
ßen Polymere, weil sie aus sehr vielen Monomeren bestehen. 

Kunststoffe (oder Plaste) sind makromolekulare Stoffe, die vor¬ 
wiegend aus Kohlenstoffverbindungen bestehen. Sie entstehen 
durch Umwandlung von Naturprodukten oder durch Synthese 
aus Erdöl, Erdgas oder Kohle. 

Chemiefasern sind eine Verarbeitungsform der Kunststoffe, 
die vor allem für lang gestreckte Makromoleküle geeignet ist. 
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4.7 .7 Struktur und Eigenschaften 

Kunststoffe sind wegen ihrer günstigen Werkstoffeigenschaften 
weit verbreitet. Dazu trägt vor allem auch bei, dass sie leichter 
zu verarbeiten und billiger als herkömmliche Werkstoffe sind. 

Wesentliche Eigenschaften 


Physikalische geringe Dichte, 0,9-1,4 (selten bis 2,2) 
Eigenschaften kg/dm 3 , geringe elektrische Leitfähigkeit, 
geringe Wärmeleitfähigkeit, veränderliche 
Härte und Elastizität, niedrige Erwei¬ 
chungstemperatur 


Chemische gute Beständigkeit gegen Wasser, häufig 
Eigenschaften auch gegen Säuren und Basen, meist gerin¬ 
gere Beständigkeit gegen organische 
Lösungsmittel, geringe thermische Bestän¬ 
digkeit, ungiftig 


Technologische gut verarbeitbar, glatte Oberfläche, durch- 
Eigenschaften sichtig bis undurchsichtig, färbbar, 
geringe mechanische Festigkeit 


Diese Eigenschaften lassen sich in weiten Grenzen verändern. 
Sie hängen von vier Faktoren ab: 

- vom chemischen Aufbau der Makromoleküle 

- von der Gestalt der Makromoleküle 

- von der Größe der Makromoleküle 

- von der Ordnung der Makromoleküle 

Durch diese Faktoren werden Eigenschaften gezielt verändert 
(„maßgeschneiderte“ Kunststoffe). 

Mehrere Eigenschaften, wie die geringe Dichte, die geringe 
elektrische Leitfähigkeit und Wärmeleitfähigkeit, die meist 
geringe Härte, niedrige Erweichungstemperatur und geringe 
thermische Beständigkeit lassen sich vom Verhalten der Mono¬ 
meren ableiten. Eine Erklärung dieser Eigenschaften wurde bei 
kleinen Molekülen bzw. technischen Silicaten schon gegeben 
(vgl. 1.6.2 Atombindung, 3.5.6 Glas, 4.2.1 Physikalische und 
chemische Eigenschaften der Alkane). Technologische Eigen¬ 
schaften werden anschließend erörtert. Chemische Eigenschaf¬ 
ten werden bei den besprochenen Kunststoffen im Zusammen¬ 
hang mit der chemischen Struktur erklärt. 

Bahnbrechende Untersuchungen zur Struktur und Synthese von 
Makromolekülen wurden vom Österreicher Hermann Mark 
durchgeführt. 
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Struktur der Makromoleküle 

Verschiedene chemische Strukturen der Monomere führen 
natürlich zu verschiedenen Eigenschaften der Polymeren, z.B. 
ist ein hoher Halogengehalt des Kunststoffes Ursache einer 
erhöhten Dichte. Durch Fluoratome wird die Kohlenstoffkette 
geschützt, Polytetrafluorethen ist chemisch viel widerstandsfä¬ 
higer als Polyethen. 


Molekülgestalt 

Verschiedene Molekülgestalt ist die Ursache für die technologi¬ 
schen Eigenschaften der Kunststoffe: 

- Lineare und schwach verzweigte Ketten bilden Thermoplaste 
(Plastomere). 

- Schwach vernetzte Ketten bilden Elastomere (Elastoplaste). 

- Stark vernetzte Ketten bilden Duromere (Duroplaste). 


Molekülgröße 

Im Gegensatz zu kleinen Molekülen, die identisch aufgebaut 
sind, besteht der Kunststoff immer aus einem Gemisch ver¬ 
schieden großer Makromoleküle, die nach dem gleichen Bau¬ 
prinzip aufgebaut sind. 



0 5000 10000 15000 20000 


Molmassenverteilung in 
synthetischen Polymeren: 
Zwei Sorten von Polyethylen: 
Molmassenverteilung 
eng n = 7000 bis 13000 
breit n = 2000 bis 18000 
mittlerer Polymerisationsgrad 
h = 10000 
mittlere Molmasse 
M = M (Ethen) ■ n 
= 280000 g mol' 1 


g mol 1 
n 


Polymerisationsgrad ist die Anzahl n der miteinander ver¬ 
bundenen Monomeren in einem Makromolekül. Man kann aber 
nur einen mittleren Polymerisationsgrad n angeben. Er liegt 
zwischen einigen hundert und einigen zehntausend Monome¬ 
ren in einem Makromolekül. Die mittlere Molekülmasse liegt 
etwa zwischen 8 000 und 3 000000. Zugfestigkeit und Erwei¬ 
chungstemperatur von Kunststoffen steigen mit dem Polymeri¬ 
sationsgrad. 


Gestalt der 
Makro¬ 
moleküle 



Lineare oder ver¬ 
zweigte Ketten 
in Thermoplasten 



Räumlich ver¬ 
netzte Ketten in 
Elastomeren 


(schwach vernetzt) 
und Duroplasten 
(stark vernetzt) 
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Amorphe 

Kunststoffe: 

verfilzte 

Molekülknäuel 



Orientierte 

Fadenmoleküle 



Teilkristalline 
Kunststoffe: 
ungeordnete 
und kristalline 
Bereiche 


Molekülordnung 

In der Schmelze sind Makromoleküle durch die thermische 
Bewegung und die freie Drehbarkeit der Einfachbindungen der 
Kohlenstoffkette geknäuelt und gegeneinander verschiebbar. 



mecha¬ 
nischer Zug 


thermische 

Bewegung 


Wahrscheinlichste Form - 
ungeordnete Knäuel 
(hohe Entropie) 


Durch Krafteinwirkung 
gestreckte Form 
(geringere Entropie) 


Entropieänderung ist Ursache der Cummielastizität 


Räumlicher Bau von Fadenmolekülen 
(in Lösungen, in Elastomeren) 


Ein geknäueltes Molekül ist wahrscheinlicher als ein gestreck¬ 
tes. Die Erklärung der Gummielastizität mit Hilfe des statisti¬ 
schen Knäuels von Fadenmolekülen war eine Hauptleistung des 
Schweizers Werner Kuhn. 

Beim Abkühlen werden die Moleküle durch Nebenvalenzkräfte 
(Van-der-Waals-Kräfte und Wasserstoffbrücken) fest aneinander 
gebunden. Diese Bindungen werden mit zunehmender Molekül¬ 
größe stärker. Durch Verstrecken des Kunststoffes können die 
Makromoleküle orientiert werden oder bei geeigneter chemi¬ 
scher Struktur auch teilweise kristallisieren. 

Unverzweigte Ketten lagern sich enger als verzweigte zusam¬ 
men, sie bilden Material mit größerer Dichte. Teilkristalline 
Kunststoffe haben eine höhere Zugfestigkeit, sie quellen weni¬ 
ger als amorphe. Amorphes Material ist häufig durchsichtig, 
teilkristallines nicht. 


Technologische Eigenschaften und innere Struktur 

Die Einteilung der Kunststoffe in der Technik erfolgt nach ihrem 
mechanischen Verhalten beim Erwärmen, das auf die moleku¬ 
lare Struktur zurückzuführen ist: 

Thermoplaste (Plastomere) bestehen aus linearen, verknäuel- 
ten Molekülen. Durch Erwärmen lassen sie sich wiederholt ver¬ 
formen und durch Abkühlen verfestigen. Sie sind schmelzbar, 
schweißbar, quellbar und löslich. 

Elastomere (Elaste) bestehen aus weitmaschig vernetzten 
Makromolekülen. Sie sind im Gebrauchsbereich gummielas¬ 
tisch. Sie sind nicht schmelzbar, unlöslich, aber quellbar. 
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Duroplaste (Duromere) bestehen aus engmaschig vernetzten 
Makromolekülen. Sie sind im Gebrauchsbereich hart und 
spröde, temperaturstandfest, nicht plastisch verformbar, nicht 
Schmelz- und schweißbar, unlöslich und nur schwach quellbar. 

Fluidoplaste (selten verwendeter Begriff) bestehen aus kurzen 
Ketten. Sie sind bei Zimmertemperatur flüssig, selbstklebend 
und löslich (meist Silicone). 

Beim Erwärmen beobachtet man folgendes Verhalten: 




Zustände und 

Übergangsbereiche 

Verhalten des Materials 



Glaszustand 

spröde, hartelastisch; 




Ketten sind eingefroren 

a 


Erweichungs- und Einfrier¬ 

Ketten werden beweglich 

E 

X 


bereich (Glastemperatur) 


03 

C 

3 

weichelastischer Zustand 

Knäuel stabiler als gestreckte Kette; 

N 


zähelastisch bei teilkristallinen, 

3 

2 


gummielastisch bei amorphen Plasten 

<v 

Q. 

Fließbereich 

Moleküle werden frei gegeneinander 

e 

j 


verschiebbar 



plastischer Zustand 

Viskosität steigt mit Länge der Ketten, 




Orientierung beim Fließen 



Zersetzungsbereich 

Molekülketten zerreißen thermisch 


Zum Verständnis dieses Verhaltens trägt der Vergleich zwischen 
kleinen Molekülen und Makromolekülen bei. Zwischen einheitli¬ 
chen, kleinen Molekülen bestehen definierte Nebenvalenz¬ 
kräfte. Beim Erwärmen weisen sie daher bestimmte Aggregatzu¬ 
stände auf: fest - flüssig - gasförmig. 

Bei Makromolekülen unterschiedlicher Größe und Ordnung 
bestehen sehr verschiedene Nebenvalenzkräfte (Van-der-Waals- 
Kräfte, Wasserstoffbrücken). Beim Erwärmen durchlaufen 
Kunststoffe daher verschiedene Übergangsformen zwischen 
fest und flüssig. 

Beim Kunststoff gibt es keine scharfen Temperaturgrenzen, bei 
denen er seine physikalischen Eigenschaften schlagartig ändert. 
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4.7.2 Herstellung von Kunststoffen 

Als Ausgangsstoffe für vollsynthetische Plaste benutzt man: 


Erdgas Methan, Ethan, Propan, Butan, die in ungesättigte 
Kohlenwasserstoffe umgewandelt werden 

Erdöl das durch thermisches oder katalytisches Cracken 
in ungesättigte Kohlenwasserstoffe zerfällt 

Kohle die durch trockene Destillation in Teer (Phenol), 
Benzen, Ethen und Ethin gespalten wird 

Steinsalz, Kalkstein, Luft und Wasser liefern weitere Zusatz¬ 
stoffe 


Bei der Herstellung von Makromolekülen werden angewendet: 
Polymerisation, Polykondensation, Polyaddition. 


Polymerisation ist die Bildung von Makromolekülen aus Mono¬ 
meren ohne Abspaltung kleiner Moleküle. Es entstehen Polymeri¬ 
sate. 


Sie ist möglich bei Stoffen mit reaktionsfreudigen Kohlenstoff- 
Kohlenstoff-Doppel- oder Dreifachbindungen, wie bei den Alke- 
nen beschrieben (vgl. 4.2.2). 


Durch Polymerisation werden die größten Kunststoffmengen 



erzeugt: 



Polyethylen 

r -1 


PE Monomeres: Ethylen CH 2 = CH 2 -► 

- ch 2 — ch 2 — 


(Ethen) 

Jn 


PE wird technisch bei verschiedenen Drücken hergestellt: Hoch¬ 
druckverfahren (1 500 bis 2 000 bar) führen zu LDPE (Low Den- 
sity PE). Dichte ca. 0,92 kg/dm 3 , das Material ist weich und ela¬ 
stisch. Ursachen dieser Eigenschaften sind die stark verzweig¬ 
ten Ketten, die sich nicht dicht und geordnet zusammenlagern. 

Niederdruckverfahren (1 bis 100 bar) nach K. Ziegler und G. 
Natta führen zu HDPE (High Density PE). Dichte 0,95 bis 0,97 
kg/dm 3 , das Material ist hart und zäh. Ursachen sind die 
schwach verzweigten Ketten, die sich dicht und geordnet 
packen können. Ersatz von Wasserstoffatomen am Ethen durch 
andere Atome oder Gruppen ergibt verschiedene Thermoplaste: 
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Polypropylen 

PP Monomeres: Propylen 
(Propen) 


H 

I 

ch 2 = c -> 
I 

ch 3 


H 

I 1 

- CH 2 — c - 

I J- 
ch 3 


Eigenschaften, Anwendung von PE und PP 


Beide Kunststoffe sind von der Struktur her reine Kohlenwasser¬ 
stoffe und daher chemisch sehr beständig. Sie sind gut färbbar 
und schweißbar, aber schlecht klebbar. Sie sind gute Isolatoren, 
nehmen keine Feuchtigkeit auf und sind teilkristallin. PP ist 
mechanisch und thermisch stärker belastbar. Verwendet wer¬ 
den beide für Haushaltsgeräte, Behälter, Maschinenteile, 
Gehäuse, Luftführungskanäle, Druckrohre, Kabelummantelun¬ 
gen, Schläuche, Folien, Verpackungsmaterial für Lebensmittel, 
Fasern, Garne, Gewebe u.a. 



Polyvinylchlorid 

PVC Monomeres: Vinylchlorid 
(Chlorethen) 


H 

I 

ch 2 = c 
I 

CI 


H 

I - 

— CH 2 — c — 

I - 
CI 


Eigenschaften, Anwendung von PVC 


Es lässt sich gut färben, schweißen und ist besser klebbar als PE 
oder PP. Es ist amorph, in reiner Form sehr hart und steif. Es 
kann spanabhebend bearbeitet werden. Bei Verbrennung bildet 
es Hydrogenchlorid. Hart-PVC wird verwendet für Gehäuse, 
Rohre, Fensterrahmen, Rolladenprofile, Apparate u.a. Weich- 
PVC entsteht durch Weichmacherzusatz und ist gummiartig bis 
lederzäh. Es wird verwendet für Kunstleder, Dichtungen, 
Schutzhandschuhe, Regenbekleidung, Bodenbeläge, Vorhänge, 
Schläuche, Kabelummantelungen, Grundwasserisolierungen, 
Flaschen für Lebensmittel und Haushaltschemikalien u.a. 



PVC 


351 











Organische Chemie 



Polystyrol 

PS Monomeres: Styrol 

(Vinylbenzen) 




Eigenschaften, Anwendung von PS 

Es ist gegen organische Lösungsmittel und Hitze schlecht 
beständig. Es ist gut verarbeitbar, maßhaltig, hat eine glänzende 
Oberfläche, ist aber wenig schlagfest. Seine elektrischen Eigen¬ 
schaften sind vergleichbar gut, wie jene von Glimmer und 
Quarz. Reines PS ist transparent und wird für Rückleuchten, 
Lebensmittelbehälter u.a. verwendet. Durch Co- oder Pfropfpo¬ 
lymerisation mit Acrylnitril und Butadien (SAN, ABS) werden 
seine Eigenschaften (Schlagfestigkeit, Alterungsbeständigkeit) 
verbessert. Modifiziertes PS wird verwendet für Gehäuse von 
elektrischen Geräten, Abdeckplatten, Armaturen, Sturzhelme 
u.a. Geschäumtes Polystyrol wird für Verpackungen, Kälte- und 
Wärmeisolierungen eingesetzt. 


PMMA 


Polymethacrylsäuremethylester 

(Plexiglas) 

PMMA Monomeres: 


CH 3 


ch 3 



Methacrylsäure- 1 

1 1 


methylester CH 2 = C -> 

— CH 2 — c — 


1 

1 J" 


cooch 3 


Eigenschaften, Anwendung von PMMA 


cooch 3 


Es ist glasklar, steif, unzerbrechlich, witterungsbeständig, 
beständig gegen unpolare Lösungsmittel, unbeständig gegen 
polare Lösungsmittel, starke Säuren und Laugen. Es ist gut 
schweiß- und klebbar, kann spanabhebend bearbeitet und 
poliert werden. Verwendet wird es wegen seiner Transparenz 
und Alterungsbeständigkeit für Lichtkuppeln, Flugzeugfenster, 
Leuchten, Zahnprothesen u.a. Mit Modellen aus PMMA werden 
die mechanischen Eigenschaften von Konstruktionsteilen span¬ 
nungsoptisch geprüft. Ein ungünstiger Spannungsverlauf kann 
durch Änderung der Konstruktion vor deren Ausführung ver¬ 
bessert werden. 
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Kunststoffe 


Polyacrylnitril 

PAN Monomeres: Acrylnitril 


H 

I 

CH 2 = C - 
I 

CN 


H 

I 1 

- CH 2 - C - 

I J" 


CN 


Eigenschaften, Anwendung von PAN 

PAN ist nur in Dimethylformamid HCON (CH 3 ) 2 löslich. Aus die¬ 
ser Lösung werden Textilfasern gesponnen, die teilweise zu Car¬ 
bonfasern verarbeitet werden (vgl. 4.7.3 Kohlenstofffasern). 



Polytetrafluorethylen (Teflon) 

PTFE Monomeres: 

Tetrafluorethen CF 2 = CF 2 



Eigenschaften, Anwendung von PTFE 

Es ist ungewöhnlich widerstandsfähig gegen chemische und 
thermische Einflüsse, weil die Kohlenstoff-Fluor-Bindung 
extrem fest ist und die Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindungen 
durch die großen Fluoratome geschützt werden. PTFE ist von 
-200°C bis +300°C elastisch, es ist Wasser abstoßend und anti¬ 
adhäsiv. Das pulverförmige Polymerisat kann nur durch Sinter¬ 
pressen in kompakte Form gebracht und nur spanabhebend 
bearbeitet werden. Verwendet wird es für Dichtungen, chemi¬ 
sche Apparate, Ventile, Gleitlager, Beschichtungen (Bratpfan¬ 
nen, Transportbänder, Vereisungsschutz bei Flugzeugen) u.a. 
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Organische Chemie 



POM 


Polyacetale 

Polyoxymethylen 

POM Momomeres: 

Methanal 
(Formaldehyd) 

Die Polymerisation von Methanal wurde schon beschrieben (vgl. 
4.4.2 Aldehyde und Ketone). Zu den Polyacetalen gehören auch 
Aldehydharze und Ketonharze, die aus anderen Aldehyden 
bzw. Ketonen und Formaldehyd entstehen. 

Eigenschaften, Anwendung von POM 

POM ist in allen bekannten Lösungsmitteln unlöslich. Durch 
Veretherung der endständigen OH-Gruppen (Acetal) wird POM 
auch gegen Säuren beständig. Es ist hoch kristallin und hat 
daher gute mechanische Eigenschaften in einem weiten Tempe¬ 
raturbereich (bis 100°C unter Belastung formbeständig). POM 
wird wegen seiner Steifheit und dem geringen Reibungskoeffi¬ 
zienten ähnlich angewendet wie die Polyamide: z. B. für Zahnrä¬ 
der, Lager, Geschirr, Folien. 


H 

I 

H — C = O 


■ CH 2 - O -] n 


Räumlicher Bau der Polymerisate 

Die Seitenketten der Polymerisate können räumlich verschie¬ 
den orientiert sein, was die Eigenschaften der Kunststoffe 
beeinflusst. Isotaktisch heißt gleiche Orientierung aller Sei¬ 
tenketten, syndiotaktisch heißt abwechselnd nach oben und 
unten orientiert, ataktisch heißt Orientierung in beliebiger Rei¬ 
henfolge. Geordnete Seitenketten führen zu höherer Ordnung 
im Kunststoff und damit verbundenen Eigenschaften: größere 
Dichte, Flärte, geringere Quellung u.a. 
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Kunststoffe 


Copolymerisate 

Durch Verknüpfung von zwei (oder mehr) chemisch verschiede¬ 
nen Monomeren (z.B. A und B) entstehen Copolymerisate. Fol¬ 
gende Möglichkeiten bestehen: 

alternierendes Copolymerisat (A und B abwechselnd) 

statistisches Copolymerisat (A und B zufällig) 

Blockpolymerisat (A-Kette mit B-Kette verknüpft) 

Pfropfpolymerisat (A-Kette mit seitlichen B-Ketten) 

Polymerblends (A-Ketten gemischt mit B-Ketten), auch Polymer¬ 
legierungen genannt, sind schwierig herzustellen. 

Durch diese Kombinationsmöglichkeiten können die Eigen¬ 
schaften der Kunststoffe in einem weiten Bereich verändert 
werden. 

Beispiele: 

SAN Copolymerisation von Styrol mit Acrylnitril gibt Verbes¬ 
serung der mechanischen Festigkeit und Wärmefestigkeit 
gegenüber PS. 

ABS Pfropfpolymerisation von Styrol und Acrylnitril auf Poly¬ 
butadien ergibt eine Kombination der Eigenschaften: A 
Chemikalien-, Wärme-, Alterungsbeständigkeit, B Festig¬ 
keit, Elastizität bei tiefer Temperatur, S elektrische Eigen¬ 
schaften, Härte, Glanz, leichte Verarbeitbarkeit. ABS wird 
für alle technischen Teile, die hoher mechanischer Bela¬ 
stung ausgesetzt sind, verwendet (Gehäuse für Elektro- 
und Fernmeldetechnik...). 

Polykondensation ist die Bildung von Makromolekülen aus 
artgleichen oder artverschiedenen Monomeren mit mindestens 
zwei reaktionsfähigen Gruppen. Dabei werden kleine Moleküle, 
meist Wasser, abgespalten. Es entstehen Polykondensate. 


•A ®B 


Copolymerisate 



Pfropfpolymerisat 
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Organische Chemie 


Polyester werden aus einer Benzendicarbonsäure (Terephthal- 
säure) und Ethandiol (Ethylenglykol) hergestellt: 



Polyethylen- 

terephthalat 


o o h H 

II \ II . I I 

■+HO —C—^ y —C— jOH+HO—c —C —OH ■+ 

H H 


Terephthalsäure 


Ethandiol 


O _ O H H 

■■i—i— o •••+„ 

H H 


f n Rp 

H H 

Polyester Wasser 

Bildung eines Polyesters durch Polykondensation 


Aus Terephthalsäureestern werden vor allem Textilfasern her¬ 
gestellt. Für elektrotechnische Zwecke haben Folien (Isolierfo¬ 
lien, Dielektrika für Kondensatoren u.a.) sehr günstige Eigen¬ 
schaften. 


Ungesättigte Polyester (UP) entstehen aus ungesättigten 
Dicarbonsäuren und Dialkoholen. Die thermoplastischen Ket¬ 
ten enthalten Doppelbindungen, die durch Copolymerisation 
mit Styrol vernetzt werden. 


Eigenschaften, Anwendung von UP 

Je nach Herstellung können UP sehr verschiedene Eigenschaf¬ 
ten haben. Sie sind glasklar, gut vergießbar, sehr klebefähig, 
hart bis elastisch, resistent gegen unpolare, organische 
Lösungsmittel und schwache Säuren. Laugen spalten die Ester¬ 
bindungen. Verwendet werden UP für Lacke, Gießharze, Kleb¬ 
stoffe, Tanks, Bootskörper, Karosseriebauteile u.a. 

Polycarbonate (PC) sind lineare Polyester der Kohlensäure mit 
aromatischen Dihydroxyverbindungen (HO-Ar-OH): 

O O 

II II 

— Ar — O — C — O — Ar — O — C — O- 


Eigenschaften, Anwendung von PC 

Wegen der Estergruppen sind sie gegen Laugen nur wenig 
beständig, wohl aber gegen schwache Säuren. Gegen unpolare 
Lösungsmittel sind PC besser beständig als gegen polare. Sie 
sind bei 120°C sterilisierbar. Sie haben gute thermische und 
mechanische Eigenschaften (Kochfestigkeit, Maßhaltigkeit). Sie 
lassen sich nageln und kalt „schmieden“. Sie sind transparent. 
Angewendet werden sie für hochfeste technische Bauteile, Ver¬ 
glasung von Sportstätten, durchsichtige Maschinenabdeckun¬ 
gen, Schutzbrillen, sterilisierbare medizinische Geräte, Ge¬ 
schirr, CD-Platten u.a. 
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Kunststoffe 


Polyamide (PA) werden bei den Chemiefasern beschrieben. Sie 
sind ab 100°C gegen Sauerstoff empfindlich und nehmen 2-3% 
Wasser auf, weshalb sie für elektrotechnische Zwecke schlecht 
geeignet sind. Das Wasser (als Weichmacher) erhöht die Zähig¬ 
keit und Biegefestigkeit. PA werden eingesetzt, wenn hohe 
Festigkeit und Lösungsmittelbeständigkeit erforderlich sind, 
z.B. für Lager, Zahnräder, Dichtungen, Schrauben, Gleitschie¬ 
nen, Schutzhelme, Kraftstofftanks, Knochenersatz u.a. 

Phenoplaste (PF) gehören unter dem Namen Bakelit zu den 
ältesten Kunststoffen. 


Phenol reagiert mit Methanal (Formaldehyd) unter Abgabe von 
Wasser: 


H 

I 

+ c=o + 

I 

H 

Phenol Methanal Phenol 



H.o 


Phenoplast Wasser 
Erster Schritt zur Bildung eines Phenol-Formaldehydharzes 


Das Wachstum der Makromoleküle kann auf Zwischenstufen 
unterbrochen und wieder in Gang gesetzt werden. Daher kann 
man solche Kunststoffe nach der Formgebung härten. Durch 
Druck und Erwärmung entstehen duroplastische Pressmassen. 
In das Raumnetz dieser Kunststoffe können leicht Füllstoffe 
und Farbstoffe unlösbar eingelagert werden (z.B. Schichtpress¬ 
stoffe). 

Harnstoff und Melamin reagieren mit Methanal in ähnlicher 
Weise zu Aminoplasten (UF, MF). Dazu gehört Resopal. 


Eigenschaften, Anwendung von PF, UF, MF 

Die chemische Beständigkeit und Härte dieser Duroplaste 
nimmt mit dem Vernetzungsgrad zu. Ist dieser hoch, werden sie 
nur von starken Säuren und Basen angegriffen. Sie sind farblos 
bis braun, hart, spröde, unschmelzbar, formbeständig bis 
150°C und nicht brennbar. Sie werden als Bindemittel für Press¬ 
massen mit Füllstoffen (Holzfasern, Gesteinsmehl, Papier, 
Gewebe u.a.) verwendet. Sie sind wichtig als Bindemittel für 
Lacke, Material für Elektrogeräte und -installationen, für 
Arbeitsflächen, Schleifscheiben, Pkw-Teile u.a. 

Polyaddition ist der Aufbau von Makromolekülen unter Umla¬ 
gerung von Atomen ohne Abspaltung kleiner Moleküle. Es entste¬ 
hen Polyaddukte. 


Versuche 

Dichte prüfen 
Nur PE und PP 
schwimmen auf 
Wasser. 

Brennbarkeit 
(auch Geruch) 
prüfen. 

Beilsteinprobe 


für PVC 



Ausschnitt aus 
einer PF-Masse 
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Organische Chemie 


Es werden zwei verschiedene bifunktionelle Monomere (enthal¬ 
ten zwei funktionelle Gruppen) eingesetzt. Eine Vernetzung 
kann durch trifunktionelle Monomere (drei reaktionsfähige 
Gruppen) erfolgen. 


Polyurethane (PUR) entstehen durch Reaktion von Diisocya- 
naten mit Dialkoholen: 

HHHHHH HHHH 

i i i i i I 1 1 1 1 „„ 

0=C=N-C—C-C—C-C—C—N=C=0 + HO-C—C-C—C-OH- > 

I III I I I I I I 

H HHHHH HHHH 

Diisocyanat (Hexamethylendiisocyanat) Dialkohol (1,4-Butandiol) 


HHHHHHHH HHH H 

I I I I I I I I I I I I 

-C—N-C—C-C—C-C—C —N—C—O-C—C-C—C—O- 

II I I I I I I II I I I I • 

° HHHHHH U HHHH 

Polyurethan 

Polyaddition am Beispiel eines Polyurethans 


Versuch 



In einem Becher 
10 ml Isocyanat- 
Komponente 
mit 10 ml Diol- 
Komponente 
mischen 
(z.B. Desmodur 
und Desmophen) 


Eigenschaften, Anwendung von PUR 

Durch Wahl der Komponenten erhält man sehr unterschiedliche 
Eigenschaften zwischen gummielastisch, zähelastisch und hart. 
PUR sind gelb, haben eine gute Klebefähigkeit und Chemikalien¬ 
beständigkeit. Angegriffen werden sie durch starke Säuren. Ver¬ 
wendet werden sie für Lacke, Kleber, weichelastische Schaum¬ 
stoffe, harte Isolierschäume, Textilfasern, Zahnriemen, Pkw- 
Stoßstangen, Schuhsohlen u.a. 
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Epoxidharze (EP) sind Vernetzungsprodukte kettenförmiger 
Polyether, die durch Polyaddition entstehen. 


CH 2 - CH - CH 2 - [O - Ar - 0 - CH 2 - CH - CH 2 ] n - 0 - Ar - OH 
\n/ I 


Über die Epoxidendgruppen und die OH-Gruppen können die 
Ketten vernetzt werden. Dazu verwendet man mehrwertige 
Amine, Dicarbonsäuren, vorkondensierte Phenoplaste (mit 
reaktionsfähigen OH-Gruppen) oder Aminoplaste (mit reakti¬ 
onsfähigen NH 2 -Gruppen). 


Eigenschaften, Anwendung von EP 

EP zeigen geringen Schwund beim Härten. Sie haben gute 
mechanische, elektrische und chemische Eigenschaften. Sie haf¬ 
ten sehr gut auf allen Materialien und werden daher als Kleb¬ 
stoffe verwendet (Zweikomponentenkleber Araldit). Auch als 
Gießharze, als Bindemittel in Lacken für die Elektrotechnik und 
Verbundwerkstoffen (GFK) für Karosserie-, Boots- und Flugzeug¬ 
teile werden Epoxidharze viel verwendet. 


Veränderung von Kunststoffeigenschaften 

Zusatzstoffe dienen zur Abwandlung oder Verbesserung von 
Materialeigenschaften. So erzielt man Eigenschaftsänderungen, 
die sich durch Variation der chemischen Struktur der Polymer¬ 
ketten nicht erreichen lassen. 

Füllstoffe können zur Erhöhung der Festigkeit (Glasfasern, 
Carbonfasern) oder zur Verbilligung (Gesteinsmehl, Papier) ver¬ 
wendet werden. 

Weichmacher erniedrigen die Erweichungstemperatur und 
machen den Kunststoff elastischer, indem sie den Zusammen¬ 
halt der Ketten verringern. 

Sie erhöhen die Quellbarkeit und verringern die mechanische 
Festigkeit. Weichmacher sind hydrophob, nicht flüchtig und 
sollen sich nicht herauslösen. Man verwendet temperaturbe¬ 
ständige und flammwidrige Phosphatverbindungen, chlorierte 
Kohlenwasserstoffe (Umweltrisiko) und antistatische Polygly¬ 
kolfettsäureester. 

Farbstoffe können in die Kunststoffe eingelagert werden (vgl. 
4.8 Farbstoffe). 

Antistatika vermindern die elektrostatische Aufladung. 

Polyglykolether und quartäre Ammoniumverbindungen (NR 4 + ) 
erhöhen durch ihre chemische Struktur die Oberflächenleitfä¬ 
higkeit, so dass elektrische Ladungen abfließen können. 


Kunststoffe 


Versuch 

PVC-Pulver (2 g) 
mit Dibutylphtha- 
lat zu weicher 
Paste anrühren, 
dünn auf Glas¬ 
platte auftragen. 

10 min bei 150°C 
in Trockenschrank 
gibt elastischen 
Film. 

Parallelversuch 
ohne Weichma¬ 
cher gibt spröde 
Schicht. 
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Organische Chemie 


Alterungs- und Lichtschutzmittel verhindern chemische 
Veränderungen durch Luft und Licht. 

Sie greifen in den Radikalmechanismus der Oxidation ein und 
verhindern den Kettenabbau bzw. weitere Vernetzung. 

Flammschutzmittel verringern die Brennbarkeit. 

Es sind vor allem brom- und chlorhaltige Verbindungen. Flamm¬ 
hemmende Eigenschaften haben auch Phosphorverbindungen, 
die in Polyesterketten eingebaut werden. Im Brandfalle entsteht 
Phosphorsäure, die den Sauerstoffzutritt hemmt. 

Treibmittel werden für die Schaumstofferzeugung zugesetzt. 

Es sind organische Verbindungen, die in der Hitze Stickstoff 
abspalten (Azo-Verbindungen), physikalische Treibmittel, d. h. 
niedrig siedende Flüssigkeiten wie Frigen (Umweltrisiko). Durch 
Begasung oder Schaumschlagen können permanente Gase ein¬ 
gebracht werden. 


Neue Kunststoffarten 

Ziel der Forschung ist es, durch Veränderung der Ausgangs¬ 
stoffe und Verfahren Kunststoffe mit neuen Eigenschaften zu 
entwickeln. Die geringe Temperaturbeständigkeit - ein Nachteil 
der meisten Kunststoffe - kann durch neue Verbindungen ver¬ 
bessert werden. 

Hoch temperaturfeste Kunststoffe können Temperaturen 
von 250 bis 300°C über längere Zeit und kurzzeitig bis fast 
500°C aushalten. Die wichtigste Stoffgruppe sind hier die Polyi¬ 
mide. Sie enthalten immer aromatische oder heterocyclische 
Ringe. Diese Stoffe werden für Flammschutzanzüge, Flugzeug¬ 
textilien und als Ersatzstoffe für Asbest in Bremsbelägen ver¬ 
wendet. Sie sind schwierig zu verarbeiten, daher teuer. 

Elektrisch leitende Kunststoffe werden seit Ende der siebzi¬ 
ger Jahre hergestellt. Die Monomeren sind Acetylen, Pyrrol, Ani¬ 
lin u. a. In Polymeren entstehen abwechselnd Einfach- und Dop¬ 
pelbindungen (eine konjugierte Kette). Diese Ketten werden 
(ähnlich wie Silicium bei der Halbleiterbildung) mit Fremdstof¬ 
fen (z. B. Iod) dotiert, die bewegliche Elektronen zur Verfügung 
stellen. Mit diesen leitenden Polymeren und Lithium werden 
verschiedene Polymerakkumulatoren entwickelt, die in Erpro¬ 
bung sind. Sie können, bezogen auf ihre Masse, doppelt so viel 
elektrische Energie speichern wie die herkömmlichen Akkumu¬ 
latoren. Außerdem enthalten sie keine Giftstoffe wie Blei oder 
Cadmium. Ihre Spannung ist höher, die Selbstentladung gerin¬ 
ger als bei herkömmlichen Akkumulatoren. Wegen der schnel¬ 
len Alterung ist die Verwendbarkeit in der Technik begrenzt. 

Andere Anwendungen sind flexible Leiterbahnen, Abschirmun¬ 
gen und Tastenschalter. 
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Kunststoffe 


LC-Polymere (Liquid Crystalline) 

Die flüssigkristallinen Eigenschaften führen zu Selbstverstär¬ 
kung der ausgerichteten Ketten (z.B. aromatische Polyamide 
wie „Kevlar“). 


Verarbeitung von Kunststoffen 

Kunststoffe können in flüssiger Form (Kunstharze, Lösungen, 
Dispersionen), als feste Formmassen (Pulver, Granulat) oder als 
Halbzeug (Blöcke, Tafeln, Folien, Fasern u.a.) vorliegen. Man 
kann sie manuell oder maschinell verarbeiten: streichen, gie¬ 
ßen, extrudieren (ausformen), Spritzgießen, kalandrieren, 
schäumen, pressen, mechanisch bearbeiten u.a. 

Beispiele wichtiger maschineller Verfahren: 

Extrudieren: kontinuierliches Verfahren zur Herstellung von 
Halbzeug. Als Formmasse werden Thermoplaste in Pulver- oder 
Granulatform verwendet. In einem beheizten Zylinder dreht 
sich eine Schnecke. Sie fördert, verdichtet, schmilzt und homo¬ 
genisiert die Formmasse. Vor den Schneckenzylinder ist ein 
Werkzeug gesetzt, das der plastischen Masse die gewünschte 
Form gibt, z. B. Profile, Rohre, Folien, Kabelummantelungen. Für 
Hohlkörper wird ein extrudierter Schlauch in einem Werkzeug 
abgeklemmt und aufgeblasen. Beim Blasfolienverfahren wird 
der extrudierte Schlauch unter Recken aufgeblasen (Schlauch¬ 
umfang bis 15 m). Nach Passieren eines Kühlringes wird der 
Schlauch flach gelegt und von Gummiwalzen aufgewickelt. 

Spritzgießen: Verfahren zur Herstellung komplizierter Form¬ 
teile hoher Qualität und Maßgenauigkeit, meist ohne Nachar¬ 
beit. Verarbeitet werden meistens Thermoplaste, selten auch 
Duroplaste oder Elastomere. Die Spritzeinheit ist ein Extruder 
mit verschiebbarer Schnecke. Damit wird die Formmasse in den 
Hohlraum eines Werkzeuges gepresst. Die Schließeinheit öffnet 
das Werkzeug zum Entformen und schließt es wieder für den 
nächsten Arbeitsgang. Spritzzeit etwa 1 s. Druck 10 bis 200 
N/mm 2 , Hubvolumen 50 bis 2 500 cm 3 . 

Kalandrieren: wird zur Herstellung von Folien und beschich¬ 
teten Geweben verwendet. Zwischen zwei oder mehreren (heiz¬ 
baren) Walzen wird der plastifizierte Kunststoff (meist PVC) zu 
einem endlosen Folienband breit gewalzt. Dünnflüssige 
Schmelzen können nicht verarbeitet werden. 
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Organische Chemie 



Isopren 



Polyisopren 


Kautschuk und Gummi 

Naturkautschuk ist ein im Milchsaft (Latex) bestimmter tropi¬ 
scher Pflanzen vorkommendes natürliches Polymerisat. Er ist 
ein Produkt des Monomeren Isopren, eines ungesättigten Koh¬ 
lenwasserstoffes. Dieser Rohkautschuk ist weich und klebrig 
und nur in bestimmten Temperaturgrenzen elastisch. Bei der 
Vulkanisation (Anlagerung von Schwefel) werden die faden¬ 
förmigen Kautschukmoleküle zu Raummolekülen vernetzt. 
Kautschuk wandelt sich in Gummi um. Zähigkeit und Elastizität 
werden in großen Temperaturbereichen beibehalten. 


H H H 

I I I 

c=c—c=c - > 

II I 

H CH 3 H 

Isopren, 

2-Methyl-l ,3-butadien 


H H H 

_l_ _J_l_ 

C—c—c c 

H CH 3 H 

-* r 

polymerisiert zu Kautschuk 
(cis-1,4-Polyisopren) 


H CH, S H 

I I I I 

-c—c—c—c- 

I I I I 

H S H H 

I 

H S H H 

III 

-c—c—c—c- 

I I I I 

H CH, S H 

| 

vernetzt mit Schwefel zu Gummi 

Bildung und Vulkanisation von Kautschuk 


Versuch 

Kautschukdisper¬ 
sion mit Wasser 
mischen gibt mil¬ 
chige Flüssigkeit. 
Durch Essigsäure 
wird Kautschuk 
ausgefällt. Durch 
Waschen und Zu¬ 
sammendrücken 
entsteht eine 
gummielastische 
Kugel. 


Gummi ist reibfest, abwaschbar, gasdicht und wasserdicht. 
Hartgummi enthält bis zu 40% Massenanteil Schwefel. Um die 
Eigenschaften zu verbessern (z.B. Abnutzung, Abrieb und Ver¬ 
schleiß zu verringern), gibt man Füllstoffe zu, weiter Stoffeinla¬ 
gen zur Steigerung der mechanischen Festigkeit, schließlich 
Farben. Anstelle von Naturkautschuk wird heute zum Großteil 
Synthesekautschuk eingesetzt. 
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Kunststoffe 


Synthesekautschuk 

Er ist ein Kunststoff mit Gummieigenschaften. Durch Copoly¬ 
merisation erhält man Kautschukarten, die für viele Zwecke 
geeignet sind: 


h h H 

I I I 

H—C-C—C- 

III 

H H H 

Butan 


H 

I 

c— 
I 

H 



H H H H 

I. I I I 

c=c—c=c 

I ■ I 

H H 

1,3-Butadien 


Styrol 



Bildung von Synthesekautschuk 


Der Name Buna leitet sich von der Synthese aus Butadien mit 
einem Natriumkatalysator ab. Heute verwendet man andere 
Katalysatoren. 

Synthesekautschuk wird zur Herstellung von Reifen, Dichtun¬ 
gen, Schläuchen, Dämpfungselementen, Faltenbälgen u. a. ver¬ 
wendet. 


Silicone 


Sie besitzen ein räumlich vernetztes Gerüst aus Silicium- und 
Sauerstoffatomen: 


CH 3 CH 3 CH 3 

-Si-O-Si-O—Si-O- 

I I I 

ch 3 ch 3 ch 3 

Einfache Siliconkette 


ch 3 ch 3 ch 3 

-Si O Si O—Si O- 

i i i 

o O CH, 


CHj—Si O Si—CH, 

I 1 

ch 3 o 


Vernetztes Siliconmakromolekül 


Beispiel von möglichen Strukturen der Silicone 


An dieses Netz kann neben Wasserstoff und der Hydroxyl¬ 
gruppe jede organische Restgruppe gebunden werden. 
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Während Glas, der Vertreter der technischen Silicate, eine starre 
Form und große Sprödigkeit besitzt, sind die Silicone je nach 
der organischen Restgruppe, der Kettenlänge, dem Silicium- 
und Sauerstoffgehalt und der Vernetzung flüssig, fest, weich, 
fettig, klebrig oder elastisch. Man kann als Gruppen unterschei¬ 
den: 


Siliconöle bei hohen und tiefen Temperaturen 

geringe Temperaturabhängigkeit der Vis¬ 
kosität (Zähflüssigkeit), stark Wasser 
abweisend, niedriger Dampfdruck, auch 
im Hochvakuum verwendbar 


Siliconpasten vaselineartig, geeignet als Schmierpa¬ 

sten, Isolierpasten und Salbengrundlage 

Siliconfette wenig flüchtig, gute Schmierfähigkeit 

über weite Temperaturbereiche, geeignet 
für Schmierstellen in Kugel- oder Wälzla¬ 
gern, für Kettenantriebe in Trockenöfen 


Siliconharze schwach vernetzte, noch lösliche Poly¬ 
mere, wärmebeständig, Bindemittel für 
Farben, Klebemittel für Glasfasern, 
Papier, stehen als Oberflächenschutzmit¬ 
tel zwischen keramischen Überzügen 
und organischen Lacken 

Siliconkautschuk hoch viskose Siliconöle, zu Plasten ver¬ 
netzt; in das Raumgitter ist ein organi¬ 
scher Füllstoff eingebettet, witterungs- 
und alterungsbeständig; die Elastizität ist 
wenig temperaturabhängig 


Silicone haben einen breiten technischen Anwendungsbereich 
in der Kunststoffindustrie, Bauindustrie, Elektroindustrie, im 
Maschinenbau, in der Textil- und Papierindustrie und in der Far¬ 
ben- und Lackindustrie. Silicone wirken auch als Antischaum¬ 
mittel, wobei sie die Tenside aus der Seifenblase verdrängen. 
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4.7.3 Chemiefasern and Textiltechnologie 


Kunststoffe 


Fasern sind textile Rohstoffe, die mit den Verfahren der Textil¬ 
technologie zu Halb- und Fertigfabrikaten verarbeitet werden. 
Die Länge der Fasern ist ein Vielfaches ihres sehr kleinen Durch¬ 
messers (0,01 bis 0,1 mm). Durch Spinnen der Fasern entstehen 
Garne, durch Zusammendrehen von zwei oder mehreren Gar¬ 
nen erhält man Zwirne. Die Feinheit von Fasern und Garnen 
wird im Sl-System als längenbezogene Masse angegeben (Ein¬ 
heit: 1 tex= 1 g/1 km). Man teilt Textilfasern in zwei Hauptgrup¬ 
pen ein: 


Naturfasern 

Chemiefasern 

pflanzliche Fasern 

aus natürlichen Polymeren 

Baumwolle, Flachs/Leinen, Jute, 

Regeneratfasern (Viskose), 

Hanf u.a. 

Derivatfasern (Acetate u.a.) 

tierische Fasern 

aus synthetischen Polymeren 

Wolle, Haare, Seide 

Polyamide, Polyester u.a. 

mineralische Fasern 

anorganische Fasern 

Asbest 

aus Glas, Schlacke u.a. 


Naturfasern bestehen aus gewachsenen Cellulosefasern, 
Eiweißfasern oder Fasersilicaten. Sie haben eine begrenzte 
Länge (Stapellänge 1 bis 50 cm) und werden zu Garnen verspon¬ 
nen. Die Morphologie der Naturfasern ist sehr charakteristisch 
und im Mikroskop erkennbar. 

- Baumwolle. Die Samenfasern der Baumwolle bestehen aus 
Celluloseketten (vgl. 4.5.2 Kohlenhydrate). Die langen Fasern 
(2,5 bis 5 cm) werden versponnen, die kürzeren (Linters) wer¬ 
den zu Chemiefasern verarbeitet. 

- Wolle hat die a-Keratin-Struktur. Sie besteht aus seilartig ver¬ 
drillten a-Helices (vgl. 4.5.3 Proteine) und ist daher im feuch¬ 
ten Zustand dehnbar. Wollfasern sind je nach Herkunft 2 bis 
50 cm lang. 

- Seide hat die /TKeratin-Struktur. Sie ist aus Faltblättern (vgl. 
4.5.4 Proteine) aufgebaut und daher wenig dehnbar. Eine Sei¬ 
denfaser kann bis 1 000 m lang sein (ein Kokon besteht aus 
einem Faden). 

Chemiefasern können durch chemische Umwandlung aus 
Naturfasern oder vollsynthetisch hergestellt werden. Sie wer¬ 
den zunächst in unbegrenzter Länge (Filamente bis 1 000 km 
lang) gesponnen, was vom rein mechanischen Spinnen der 
Naturfasern zu Garnen zu unterscheiden ist. Garne werden aus 
Filamenten oder aus Stapelfasern (zerschnittene Filamente, ver¬ 
gleichbar den Naturfasern) gesponnen. Physikalische und che¬ 
mische Eigenschaften können in einem weiten Bereich nach 
Wunsch verändert werden. Morphologisch lassen sich Chemie¬ 
fasern schwerer unterscheiden als Naturfasern. 
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Chemiefasern werden nach drei Verfahren versponnen: 

- Schmelzspinnen: Die Schmelze wird durch Düsen 
gedrückt, die Fäden werden gekühlt und verstreckt. 

- Trockenspinnen: Eine Lösung wird gesponnen, das 
Lösungsmittel verdampft. 

- Nassspinnen: Eine Lösung wird in einem Fällbad gespon¬ 
nen. 


Fasern ans Cellulose 

Aus Cellulose (vgl. 4.5.2 Polysaccharide) werden seit dem 19. 
Jahrhundert Kunstfasern gesponnen. Dazu muss sie zunächst 
chemisch gelöst werden, was auf verschiedene Arten möglich 
ist: 


Verfahren 

Viskose¬ 

verfahren 

Kupfer¬ 

verfahren 

Acetat¬ 

verfahren 

Ausgangsstoff 

Holzzellstoff 

Baumwollabfälle 

Linters 

Baumwollabfälle 

Cellulose 

Umwandlung 

mit 

Natronlauge 

Kohlenstoff- 

disulfid 

Natronlauge 

Kupfersulfat 

Ammoniak 

Essigsäure 
Essigsäureanhydrid 
Aceton, Ethanol 

Wieder¬ 
verfestigen in 

Schwefelsäure 

Schwefelsäure 

Heißluft 

Verarbeiten im 

Nassspinn¬ 

verfahren 

Nassspinn¬ 

verfahren 

Trockenspinn¬ 

verfahren 

Ergebnis 

regenerierte 

Cellulose 

regenerierte 

Cellulose 

Celluloseacetat 


Am wichtigsten ist das Viskoseverfahren, das Kupferverfahren 
wird aus Kostengründen nur mehr wenig verwendet. Die rege¬ 
nerierte Cellulose unterscheidet sich von der natürlichen 
nur in der Kettenlänge (z. B. Viskose n < 420, Modal n = 450 bis 
700) und der Ordnung der Kettenmoleküle. Wichtige Cellulo¬ 
sederivate sind Celluloseacetat (Acetatseide, Filmträger) und 
Nitrocellulose (Celluloid, Schießbaumwolle). Bei deren Herstel¬ 
lung werden die OH-Gruppen der Cellulose mit Essigsäure bzw. 
Salpetersäure ganz oder teilweise verestert, wodurch sich die 
physikalischen und chemischen Eigenschaften (Dichte, Wasser¬ 
aufnahme, Brennbarkeit u.a.) stark verändern. 


Fasern aus Kunststoffen 

1934 wurde die erste vollsynthetische Faser aus Polyvinylver¬ 
bindungen entwickelt. Besonders geeignet sind Polyamide, die 
seit 1937, und Polyester, die seit 1947 zu Fasern verarbeitet 
werden. 
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Polyamidfasern 

Perlon heißt auch Polyamid-6, weil es aus einem Monomeren 
mit sechs Kohlenstoffatomen gebildet wird. Diese Aminohexan- 
säure wird in mehreren Schritten aus Benzen synthetisiert, sie 
bildet einen Ring (Caprolactam), der sich zur Ausbildung der 
Amidbindung öffnet. Zwischen den Amidbindungen liegen 
immer fünf CH 2 -Gruppen: 


v / H x / 

>—(ay—d ♦ >—(ay—c f 

hK Noh^hK Nöh 


6-Aminohexansäure 
ho o 

I I II 

-N —(CH,)—C — N —(CHA— C-♦ nH,0 

H 

Perlon 


Synthese von Perlon 


Nylon heißt Polyamid-6, 6, weil es aus einem Diamin (Hexame¬ 
thylendiamin) und einer Dicarbonsäure (Adipinsäure) entsteht, 
die je sechs Kohlenstoffatome enthalten. Zwischen den Amid¬ 
bindungen liegen dann abwechselnd vier und sechs CH 2 -Grup- 
pen. 


% 

Wif 

Adipinsäure 


< c| y—<C • (oy— / 

>OH H< >H; 


/, 6-Diaminohexan 
(Hexamethylendiamin) 


o 

II 

-(CH,)—C 


— N—(CH,)—N—• - n H,0 
H 

Nylon 

Synthese von Nylon 


Chemiefasern werden meist im Schmelzspinnverfahren gewon¬ 
nen. Die Schmelze wird bei etwa 250°C in Luft oder Stickstoff 
gepresst, wo die Fäden fest werden. Die linearen Makromole¬ 
küle orientieren sich in der Längsrichtung. Polyamide können 
Wasserstoffbrücken ausbilden. Es entstehen kristalline Berei¬ 
che. Die Fäden werden anschließend auf etwa das Fünffache 
ihrer ursprünglichen Länge verstreckt, wobei sich weitere kris¬ 
talline Bereiche bilden. Sie bewirken eine große mechanische 
Festigkeit in der Längsrichtung. Die ungeordneten Bereiche der 
Makromoleküle ermöglichen die Biegsamkeit und Elastizität der 


Versuch 

Aus einer Poly¬ 
amidschmelze mit 
einer Pinzette lan¬ 
ge Fäden ziehen. 



Polyamid-6,6 
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Fasern. Auf diese Weise entsteht große Reißfestigkeit, verbun¬ 
den mit großer Verformbarkeit. 



H 


H 


o 


H 


O 



H 




C C C N' 

H 2 H 2 H 2 ; 




H 


Polyamid 6 

Wasserstoffbrücken in Polyamidfasern 

Polyesterfasern können aus einer Benzendicarbonsäure 
(Terephthalsäure) und Ethandiol (Ethylenglykol) hergestellt wer¬ 
den und haben die Handelsnamen Trevira oder Terylen (Struk¬ 
tur vgl. 4.7.2). 

Polyacrylnitrilfasern werden als Dralon, Orion, PAN-Fasern 
verkauft (Struktur von PAN vgl. 4.7.2). Die Fasern werden aus 
Lösungen gesponnen. 

Kohlenstofffasern werden aus PAN-Fasern hergestellt. Nach 
der Oxidation bei 200°C wird in Stickstoffatmosphäre stufen¬ 
weise auf 300 bis 1 500°C erhitzt, wobei Stickstoff aus den 
Fasern abgespalten wird. Die gebildeten Carbonfasern können 
noch in Argonatmosphäre bei 2 000 bis 2 500°C in Grafitfasern 
umgewandelt werden, wobei die Festigkeit wieder ab-, die Stei¬ 
figkeit aber zunimmt. Tausende Einzelfasern (Durchmesser bis 
10 [im ) bilden ein Garn oder „Roving“. Es wird nicht für Texti¬ 
lien, sondern zur Verstärkung von Verbundwerkstoffen (FK) ver¬ 
wendet. 


Textilveredelung 

Zur Erhöhung des Gebrauchswertes von Textilien werden 
Fasern, Garne oder Gewebe mit zahlreichen Verfahren veredelt. 
Beispiele der faserspezifischen Veredelung sind: 

Mercerisieren der Baumwolle. Durch Natronlauge und Strek- 
ken entstehen dauerhafter Glanz, größere Reißfestigkeit, bes¬ 
sere Färbbarkeit. 

Carbonisieren zur Reinigung der Wolle. Durch verdünnte 
Schwefelsäure und Trocknen werden cellulosische Fasern ver¬ 
kohlt und entfernt. 
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Texturieren von Synthesefasern. Thermisch-mechanische 
Verfahren kräuseln die glatten Fasern, verbessern Elastizität, 
Feuchtigkeitsaufnahme, Wärmehaltigkeit. 

Beispiele für Veränderungen des Aussehens: 

Bleichen wird bei vielen natürlichen und synthetischen 
Fasern, die eine gelbliche Rohfarbe haben, angewendet. Oxidati¬ 
onsbleichmittel wie Wasserstoffperoxid (H 2 0 2 ), Natriumhypo¬ 
chlorit (NaOCl), Natriumperborat (NaB0 3 ) wirken durch Abgabe 
von Sauerstoff oder Chlor, schädigen aber auch die Fasern. 
Reduktionsbleichmittel, wie Natriumhydrogensulfit (NaHS0 3 ), 
Natriumdithionit (Na 2 S 2 0 4 ) sind faserschonender. Sie machen 
Farbstoffe wasserlöslich. 

Färben wird bei allen Textilien angewendet (vgl. 4.8.3 Färbe- 
und Druckmethoden). 

Appretieren verleiht Textilien einen veränderten Griff (fester 
oder weicher), größere Steife, höheren Glanz u.a. 

Beispiele für Verbesserung der Pflegeeigenschaften: 

Knitterfrei-Ausrüstung bei cellulosischen Fasern erreicht 
man durch Einlagerung von Kunstharzen unter Hitzeeinwir¬ 
kung oder durch chemische Vernetzung der Fasern. Werden 
Gewebe dadurch auch Wasser abstoßend, Schmutz abweisend, 
formstabil, spricht man von Hochveredelung. Dabei verrin¬ 
gert sich die Haltbarkeit der Textilien. 

Mottenschutz-Ausrüstung bei Eiweißfasern. Chemikalien 
machen Wolle unfressbar (Verekelung). Verschiedene Verbin¬ 
dungen (chlorierte, sulfonierte Aromaten u.a.) werden verwen¬ 
det. 

Antistatische Ausrüstung vor allem bei Synthesefasern. 
Antistatika sind hydrophil, sie vermindern auch die Reibung. 
Die Wasseraufnahme wird erhöht, der Oberflächenwiderstand 
verringert, wodurch Ladungen abfließen können. Trageeigen¬ 
schaften und Verarbeitbarkeit werden verbessert (keine elektro¬ 
statische Anziehung). 

Eigenschaften der Chemiefasern sind denen der Kunststoffe 
ähnlich. 

Durch Fasermischungen gelingt es, neuartige Textilien zu 
erzeugen. Eine besondere Bedeutung für die Chemiefasern 
haben die geringe Quellbarkeit in Wasser und die Widerstands¬ 
fähigkeit gegen Fäulnis und Mikroorganismen. 

Kunststoffe und Chemiefasern sind im Allgemeinen verrottungs¬ 
fest. 
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Bei der Abfallbeseitigung ist dies ein Nachteil. Bei der Verbren¬ 
nung von Kunststoffen, die Chlor enthalten, bilden sich Salz¬ 
säure und unter ungünstigen Bedingungen giftige Dioxine. Bei 
der Verpackung von Lebensmitteln mit PVC ist der Gehalt an 
Weichmachern ungünstig, weil sie von den Lebensmitteln auf¬ 
genommen werden können. PVC sollte daher für Verpackungen 
nicht mehr verwendet werden. 

Recycling von Kunststoffen ist bei sortenreinen Kunststoffab¬ 
fällen möglich. Durch Pyrolyse (Erhitzen unter Luftausschluss) 
kann man aus Kunststoffabfall wieder Monomere gewinnen, 
was aber derzeit unwirtschaftlich ist. Seit Jahren wird an der 
Entwicklung biologisch abbaubarer Kunststoffe gearbeitet. 
Modifizierte Stärke und Polyhydroxybuttersäure (PHB), die von 
Mikroorganismen gebildet wird, sind in Erprobung. Für eine 
breitere Anwendung ist der hohe Preis dieser Produkte hinder¬ 
lich. 


Namen und Bezeichnungen 

Kunststoffe und Chemiefasern führen im Allgemeinen Handels¬ 
namen, die als eingetragene Markenzeichen gesetzlich 
geschützt sind: Plexiglas, Styropor, Hostalen, Moltopren, Teflon, 
Perlon... 

In der Technik sind Kurzzeichen üblich, die zum Teil schon bei 
der Darstellung der entsprechenden Kunststoffe angeführt wur¬ 
den. Eine Auswahl aus den langen Listen, die man in der Kunst¬ 
stoffliteratur findet (z.B. DIN 60 000, Teil 4): 


ABS 

Acrylnitril-Butadien-Styrol- 

PMMA 

Polymethylmethacrylat 


Copolymerisat 

POM 

Polyoxymethylen 

BR 

Buna, cis-l,4-Polybu tadien 

PP 

Polypropylen, Polypropen 

CA 

Celluloseacetat 

PS 

Polystyrol 

EP 

Epoxidharz 

PTFE 

Polytetrafluorethylen (-ethen) 

FK 

Faserverstärkte Kunststoffe 

PUR 

Polyurethan 

GFK 

Glasfaserverstärkte Kunststoffe 

PVC 

Polyvinylchlorid 

MF 

Aminoplast (Melaminharz) 

SAN 

Styrol-Acrylnitril-Copolymere 

PA 

Polyamid 

SBR 

Buna S, Styrol-Butadien- 

PAN 

Polyacrylnitril 


Kautschuk 

PC 

Polycarbonat 

SI 

Silicon 

PE 

Polyethylen, Polyethen 

Si 

Siliconkautschuk 

PES 

Polyethersulfon (Polyester*) 

UF 

Aminoplast (Harnstoffharz) 

PF 

Phenoplast (Phenolharz) 

UP 

Ungesättigter Polyester 

PI 

Polyimid 




* In der Textilkunde werden Polyester mit PES abgekürzt, 
chemisch z.B. PETP (Polyethylenterephthalat). 
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4.7.4 Übungen 


4. 


Was sind Monomere und Polymere? 

2. Nennen Sie Beispiele für Kunststoffe aus veredelten Naturstoffen. 

3. Welche wesentlichen Eigenschaften der Kunststoffe kennen Sie? 

Wie teilt man Kunststoffe nach ihrem technologischen Verhalten beim Erwär¬ 
men ein? 

Welche Kohlenwasserstoffe polymerisieren? Was versteht man unter Polymeri¬ 
sation? 

Was versteht man unter Polykondensation? Geben Sie ein Beispiel mit Reakti¬ 
onsgleichung an. 

Was versteht man unter Polyaddition? Welche Kunststoffe entstehen durch 
Polyaddition? 

Welchen Polymerisationsgrad hat Cellulose, wenn sie durch die Summenformel 
(C 6 H 10 0 5 ) 20 oo dargestellt werden kann? 

Welche mittlere Molekülmasse hat Polyethen mit dem mittleren Polymerisati¬ 
on sgrad 40000? 

Geben Sie die Reaktionsgleichung für die Herstellung folgender Monomeren an: 

a) Vinylchlorid aus Acetylen, 

b) Acrylnitril aus Acetylen. 

Schreiben Sie die Strukturformeln folgender Monomeren an: 

Acrylnitril, Adipinsäure, Terephthalsäure, Ethylenglykol. 

Wie wird aus Naturkautschuk Gummi? 

Wodurch unterscheiden sich Silicone von Gläsern? 


7. 


8 . 


10. 

11 . 

12 . 

13 . 

14. 

15 . 

16. 
17 . 


Welche Verfahren wurden entwickelt, um aus Cellulose Kunstfasern herzustel¬ 
len? 

Welche Eigenschaften begrenzen den Einsatz von Celluloid? 

Wie kann man die Eigenschaften von Kunststoffen verändern? 
Chloropren-Kautschuk (Neopren) wird aus 2-Chlor-l,3-Butadien hergestellt, er 
ist schwer entflammbar, abriebfest, öl- und hitzebeständig. Wegen seiner 
geringen Gasdurchlässigkeit stellt man Schläuche daraus her. Zeichnen Sie die 
Strukturformel des Polymeren. 
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4.8 Farbstoffe 



Purpurschnecke 
(Murex brandaris) 


Farbige Substanzen faszinieren von alters her den Menschen. 
Aus der Altsteinzeit sind Höhlenmalereien erhalten, die mit 
Mineralfarben angefertigt worden sind. Zum Färben von Nah¬ 
rung und Kleidung verwendete man pflanzliche und tierische 
Naturfarbstoffe. So wird Curcumin heute noch als Lebensmittel¬ 
farbstoff für Curry und Senf gebraucht. Faseruntersuchungen 
von Grabbeigaben zeigen, dass Purpur, Cochenille und Indigo 
schon im Altertum als Textilfarbstoffe verwendet worden sind. 

Viele natürliche Farbstoffe sind nur in sehr kleinen Mengen 
erhältlich. In den Jahren 1909 bis 1911 konnte z.B. der Chemi¬ 
ker Paul Friedlaender in Wien aus 12 000 Purpurschnecken 
gerade 1,4 g des reinen Farbstoffes isolieren. Farbstoffe waren 
ursprünglich Kostbarkeiten und blieben oft nur bestimmten 
Klassen der Gesellschaft Vorbehalten. Nach 1850 verdrängten 
synthetische Farbstoffe (Teerfarben) in zunehmendem Maß die 
Naturfarben. 


4.8.1 Farbstoffe 

Alle organischen Verbindungen absorbieren elektromagneti¬ 
sche Strahlung. Durch die Energieaufnahme ändert sich der 
Bewegungszustand von Molekülen, Atomen und Elektronen. 
Infrarotstrahlung (IR mit Wellenlängen von 1 bis 15 p.m) regt 
Molekülschwingungen an, sie wird zur Strukturaufklärung ver¬ 
wendet. Ultraviolettlicht hebt Bindungselektronen in höhere, 
angeregte Energiezustände. Für die Anregung ist bei sigma- 
Elektronen mehr Energie notwendig (UV mit Wellenlän¬ 
gen < 200 nm) als bei pi-Elektronen in isolierten Doppelbindun¬ 
gen (UV mit Wellenlängen von 200 bis 400 nm). UV- und 
IR-Strahlen sind unsichtbar, bei ihrer Absorption bleiben Stoffe 
farblos. Farbige Verbindungen absorbieren oder reflektieren 
sichtbares Licht (Wellenlängen 400 bis 700 nm). Sie enthalten 
zahlreiche pi-Elektronen in konjugierten Doppelbindungen, ein 
pi-System. Je ausgedehnter das pi-System ist, desto weniger 
Energie ist zu seiner Anregung notwendig. Polyene mit mehr als 
sechs konjugierten Doppelbindungen sind daher farbig. 

/TCarotin, der Farbstoff der Karotte, der auch in grünen Blättern 
enthalten ist, hat elf konjugierte Doppelbindungen, es wird als 
Lebensmittelfarbstoff (z.B. für Margarine) verwendet. Ein 
/TCarotinmolekül kann in zwei Moleküle Vitamin A gespalten 
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Farbstoffe sind lösliche organische Substanzen mit komplizier¬ 
ter chemischer Struktur, die aus einer Lösung an ein bestimmtes 
Material (Textilfasern, Papier, Leder u.a.) binden. Ihre Moleküle 
bestehen aus zwei Teilen: 


A- 

FI - System 

-A 

• V 

V 

j 1 

1 


I Chromophor | 

l l 

l l 

1 -Auxochrome Gruppen-1 

Strukturschema eines Farbstoffes 


Auxochrome Gruppen kön 
nen: 

Elektronen abgeben 

- sie heißen dann Donato¬ 
ren 

Elektronen aufnehmen 

- sie heißen dann Akzepto¬ 
ren 


1. Der farberzeugende Teil wird Chromophor (griechisch: 
chroma - Farbe und phorein - tragen) genannt. Chromophore 
enthalten bestimmte Gruppen mit Mehrfachbindungen: die 
Azogruppe -N=N-, die Carbonylgruppe ^C=0, die Triphenylme- 
thylgruppe (drei Benzenringe hängen an einem Kohlenstoff), 
die Azomethingruppe -N=CH- u.a. Chromophore können im 
angeregten Zustand Elektronen aufnehmen (Elektronenakzep¬ 
toren). 

2. Die auxochromen Gruppen (lat.: auxilium - Hilfe) sind der 
farbvertiefende Teil. Sie führen zu einer Verstärkung der 
Farbwirkung der Chromophore (Vergrößerung der Absorption, 
Verschiebung des Absorptionsbereiches zu größeren Wellenlän¬ 
gen). Die Verschiebung der Elektronen von einem Donator zu 
einem Akzeptor über konjugierte Doppelbindungen ist die Vor¬ 
aussetzung für intensive Färbung. Bei der Lichtabsorption 
ändert sich die Ladungsverteilung (bzw. das Dipolmoment) im 
Farbstoffmolekül. 


Beispiele für 
Donatoren: 

-0-CH 3 

-Halogen 

-OH 

-NH 2 

-NHR 

-NR 2 

Beispiele für 
Akzeptoren: 



-C=N 
-NO 2 


Weitere Gruppen (-S0 3 H, -COOH u.a.) beeinflussen die Löslich¬ 
keit und die Bindung der Farbstoffe an das zu färbende Mate¬ 
rial, nicht ihre Farbe. 

Farbmischungen führen zu einer großen Vielfalt von Farbtönen. 

Die additive Farbmischung liegt vor, wenn man farbiges 
Licht bei der Flammenfärbung oder bei Gasentladungslampen 
beobachtet (vgl. 1.4.4 Emissionsspektren). Die Farben werden 
beim Mischen heller. Die Mischung aller Spektralfarben ergibt 
weißes Licht. Aus blauem, grünem und rotem Licht kann man in 
der Fernsehröhre alle Farbtöne mischen. Verschiedene 
Mischungen ergeben gleiche Farbempfindungen. Die Farbemp¬ 
findung (physiologische Farbe) ist das Ergebnis des Zusammen- 
schauens verschiedener Spektralfarben. Man beobachtet dabei 
unerwartete Effekte. Zum Beispiel entsteht Gelb durch 
Mischung von Rot und Grün. 


Die subtraktive Farbmischung liegt bei Farbstoffen und Pig¬ 
menten vor. Aus dem weißen Licht wird eine Farbe absorbiert, 
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die Komplementärfarbe wird durchgelassen oder reflektiert. 
Absorbiert der Farbstoff z. B. gelbes Licht, erscheint der damit 
gefärbte Gegenstand blau. Die Farben werden beim Mischen 
dunkler. Werden alle Farben absorbiert, erscheint ein Gegen¬ 
stand schwarz. Die absorbierte Lichtenergie wird in Wärme 
umgewandelt. Unerwartet ist, dass Grün nicht durch Absorp¬ 
tion in einem Spektralbereich entsteht, sondern nur durch 
Absorption in zwei Bereichen des sichtbaren Spektrums. Chlo¬ 
rophyll absorbiert z. B. Rot und Blau. 

Zur Zeit werden etwa 7 000 Farbstoffe technisch verwendet, von 
denen man etwa 500 in größeren Mengen erzeugt. Weltweit 
beträgt die jährliche Farbstoffproduktion über 800000 t. Bei¬ 
spiele wichtiger Farbstoffarten und ihrer Synthese sind: 


Lebensmittelfarb- 
stoffe mit Azo- 
gruppen: 

Tartrazin E 102 
gelb 

Azorubin E 122 
rot 

Amaranth E 123 
rot 

Cochenillerot A 
E 124 rot 

Brillantschwarz 
E 151 schwarz 


Azofarbstoffe 

Das Charakteristische der Azofarbstoffe ist die zentrale Azo- 
gruppe. An sie können Benzen- und Naphthalinderivate sowie 
Heterocyclen und Dicarbonylverbindungen gebunden sein. 
Daraus ergibt sich die Vielfalt der Azofarbstoffe. Sie stellen mit 
über 50% der verwendeten Farbstoffarten und der hergestellten 
Mengen die größte Klasse organischer Farbstoffe dar. 

Azofarbstoffe entstehen in zwei Stufen. Zunächst wird ein aro¬ 
matisches Amin diazotiert: 

Arj - NH 2 + 2 HCl + NaN0 2 - Ar x - N = N + Cl" + NaCl + 2 H 2 0 

Das Diazoniumsalz wird mit einer weiteren aromatischen Ver¬ 
bindung gekuppelt, wodurch der Farbstoff entsteht: 


Ar x - N = N + CI" + Ar 2 - R - Ar x - N = N - Ar 2 - R + HCl 


Ar ls Ar 2 sind die Aromaten Benzen, Naphthalin oder deren Deri¬ 
vate, R ist ein Rest wie -OH oder -NH 2 . 


-N=N- 


> 0 - 0 - 


Azogruppe Methylorange 

Beispiel eines Azofarbstoffes (ein pH-lndikator) 


Carbonylfarbstoffe 

Sie bestehen aus mindestens zwei cyclischen Carbonylverbin¬ 
dungen, die über eine Doppelbindung miteinander konjugiert 
sind. Wichtige Vertreter dieser Farbstoffklasse sind die Anthra- 
chinonfarbstoffe, die Indigofarbstoffe (Jeansblau) und die 
Indanthrenfarbstoffe. Der antike Purpur aus der Purpur¬ 
schnecke ist 6,6’-Dibromindigo. 
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Eine Indigosynthese geht vom o-Nitrobenzaldehyd aus, der mit 
Aceton umgesetzt wird. In Gegenwart von Natronlauge bildet 
sich unter Abspaltung von Natriumacetat und Wasser der Farb¬ 
stoff. 


O 

—I— 

Carbonylgruppe 



Beispiel eines Carbonylfarbstoffes (zum Färben von Textilien) 


Triphenylmethanfarbstoffe 

Der chemische Grundkörper dieser Farbstoffe ist die Triphenyl- 
methylgruppe. Weit verbreitete Vertreter dieser Farbstoff¬ 
gruppe sind das Malachitgrün, Methylviolett (Umdruckmatri¬ 
zen), Eosin (rote Tinte) und der Indikator Phenolphthalein. Tri- 
phenylmethanfarbstoffe besitzen brillante Farbtöne, große 
Farbstärke und Fichtechtheit. Phenolphthalein synthetisiert 
man durch Zusammenschmelzen von Phenol mit Phthalsäure¬ 
anhydrid in Gegenwart wasserentziehender Mittel (z.B. Zink¬ 
chlorid oder Schwefelsäure). 



Trimethylmethangruppe 



Beispiel eines Triphenylmethanfarbstoffes (ein pH-lndikator) 


Pyrrolfarbstoffe (Phthcilocyanine , Porphyrine) 

Die Verknüpfung von vier Pyrrolringen zu einem aromatischen 
Ringsystem mit vier zentralen Stickstoffatomen führt zu wichti¬ 
gen synthetischen und natürlichen Farbstoffen. Bei den Phtha- 
locyaninen sind die Pyrrolringe über Stickstoffatome verknüpft, 
bei den Porphyrinen über Methingruppen. Die Pyrrolringe tra¬ 
gen in beiden Farbstoffgruppen verschiedene Substituenten. 
Durch die vier zentralen Stickstoffatome wird jeweils ein Metall¬ 
ion gebunden, z.B. Kupfer im blauen Kupferphthalocyanin, 
Magnesium im grünen Chlorophyll oder Eisen(II) im Häm des 



Antiker Purpur 
6,6'-Dibromindigo 


Lebensmittelfarb¬ 
stoff mit Triphe- 
nylmethanstruk- 
tur: 

Patentblau V 
E 131 blau 
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Versuch 

Trennung von 
Blattfarbstoffen. 
Grüne Blätter zer¬ 
schneiden, in der 
Reibschale mit 
Sand zerreiben 
plus 4 ml Aceton, 
nach 10 min 
plus 4 ml Wasser 
plus 4 ml Petrol¬ 
ether, schütteln. 
Obere Schicht ent¬ 
hält Farbstoffe. 
Auf DC-Platte auf¬ 
tragen, mit Ace- 
ton-Petrolether 
(Kp 40°) 1:3 ent¬ 
wickeln. 


roten Blutfarbstoffes Hämoglobin. Das Blut jedes Menschen ent¬ 
hält ca. 30 g Häm, die innerhalb von 120 Tagen durch Biosyn¬ 
these erneuert werden. Auf diese Weise erzeugt die Weltbevöl¬ 
kerung im Jahr etwa 400000 t Häm. 


Für die Kupferphthalocyaninsynthese erhitzt man Phthalodini- 
tril in Gegenwart von Kupferpulver. 


\ 


C=N- 


Iminogruppe 



Pyrrolfarbstoffe 

X = CH Porphyrin M = Fe 2+ im Häm des Hämoglobins 
M = Mg 2+ im Chlorophyll 

X = N Phthalocyanin 



Kupferphthalocyanin 


Beispiele von Pyrrolfarbstoffen und 
Phthalocyaninfarbstoffen (natürliche 
und synthetische Farbstoffe) 


Farbstoffmischungen werden vor allem mit der Chromatografie 
untersucht (vgl. 1.2.4 Trennung von Stoffgemischen). Farb¬ 
stoffe können während der Produktion auf Reinheit und Einheit¬ 
lichkeit geprüft werden. Minimale Farbstoffmengen, die aus 
dem Gewebe gelöst werden, können in ihre Bestandteile zerlegt 
werden. 
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4.8.2 Farbpigmente 

Pigmente sind im transparenten Bindemittel unlösliche Farb¬ 
stoffe, sie sind sowohl anorganischer als auch organischer 
Natur. Es gibt weniger Pigmente als lösliche Farbstoffe. Etwa 
100 reine Pigmente werden eingesetzt. 


Anorganische Pigmente 

Anorganische Pigmente werden heute meist synthetisch herge¬ 
stellt. Man findet aber dieselben chemischen Verbindungen 
auch in natürlichen Mineralien. Sie zeichnen sich durch reine 
Farben, hohe Ergiebigkeit, große Temperatur- und Witterungs¬ 
beständigkeit und Lichtechtheit aus. Ihr Anwendungsbereich ist 
vor allem die Farbgebung für Keramiken, Email und Baustoffe. 

Die Farbenreihe der anorganischen Pigmente ist begrenzt. 
Durch Mischen lassen sich jedoch eine Vielzahl von Farbtönen 
herstellen. 


Die wichtigsten anorganischen Pigmente sind: 


Titandioxid (weiß) 

Eisenoxide (rot, gelb, schwarz) 

Chromoxid (grün, gelb) 

Cadmiumsulfid (gelb) 

Cobalt-Spinelle (blau-grün) 

Manganoxide (violett, braun, blau) 

Organische Pigmente 


Die organischen Pigmente sind aus organischen Farbstoffen 
entwickelt worden. Ihr grundsätzlicher chemischer Aufbau ist 
ihnen daher ähnlich. Sie werden deshalb in dieselben chemi¬ 
schen Klassen eingeteilt: 

Azopigmente 

liefern gelbe bis rote Farbtöne, sind jedoch 
wenig lichtecht 

Carbonylpigmente 

haben gelbe, rote und violette Farben bester 
Qualität 

Triphenylmethanpigmente 

besitzen brillante Farben, sind jedoch nicht 
lichtecht 

Phthalocyaninpigmente 

liefern verschiedene Blau- und Grüntöne 
hervorragender Lichtechtheit 


Vorteile gegenüber anorganischen Pigmenten: 

- Sie haben einen klareren Farbton, 

- sie weisen eine größere Farbstärke aus, 

- sie sind häufig transparent (durchscheinend). 

Sie werden deshalb vor allem für Druckfarben, Lacke und 
Anstrichstoffe sowie zum Einfärben von Kunststoffen verwen¬ 
det. 
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Nachteile gegenüber anorganischen Pigmenten: 

- keine Temperaturbeständigkeit über 200°C, 

- höherer Preis. 


4.8.3 Färbe- und Druckmethoden 

Einige Begriffsbestimmungen enthält Önorm S 1795. 

Nach der Technologie unterscheidet man zwei Färbeverfahren: 

- Ausziehfärberei: Die Farbstoffe ziehen aus einer Fösung 
(oder Dispersion), auch „Flotte“ genannt, auf die Fasern auf. 
Das Bindungsgleichgewicht wird durch Hilfsmittel zugun¬ 
sten der Faser verschoben. 

- Spinnfärberei (Düsenfärbung): Die Spinnmasse wird einge¬ 
färbt. Diese Färbung ist sehr haltbar, aber teuer. Da sie 
umweltfreundlich ist (keine Färbebäder als Abfall), gewinnt 
sie immer mehr an Bedeutung. 98% der gefärbten Polypropy¬ 
lenfasern werden weltweit spinngefärbt. 

Farbstoffe werden durch Ionenbindungen, Wasserstoffbrücken- 
Bindungen, Van-der-Waals-Kräfte oder Atombindungen mehr 
oder weniger fest an Fasern gebunden. 

Farbechtheit ist die Widerstandsfähigkeit von Färbungen 
gegen Beanspruchungen im Gebrauch. Die Fichtechtheit wird 
durch Zahlen (steigend von 1 bis 8) angegeben, die Waschecht¬ 
heit ebenfalls (steigend von 1 bis 5). Auch Schweißechtheit, 
Reibechtheit u.a. werden nach genormten Verfahren festge¬ 
stellt. 

Eiweißfasern, Cellulosefasern und vollsynthetische Fasern müs¬ 
sen entsprechend ihrer chemischen Struktur unterschiedlich 
gefärbt werden: 

Saure Farbstoffe enthalten S0 3 H-Gruppen, COOH-Gruppen 
oder phenolische OH-Gruppen. Sie werden durch Ionenbindun¬ 
gen an Peptid- und Aminogruppen von Wolle, Seide und Poly¬ 
amidfasern gebunden. 

Basische Farbstoffe enthalten NH 2 -Gruppen oder NR 2 -Grup- 
pen. Sie bilden Ionenbindungen mit sauren Gruppen von Wolle, 
Seide, tanningebeizter Baumwolle, Polyacrylnitril-, Polyesterfa¬ 
sern. 

Direktfarbstoffe ziehen ohne Beizen auf Baumwolle und cel- 
lulosische Fasern auf. Sie werden vor allem durch Wasserstoff¬ 
brücken gebunden. Ihre Waschechtheit ist daher gering. 
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Beizenfarbstoffe werden mit Hilfe von Metallsalzlösungen 
gebunden. Diese Beizen bilden Metallhydroxide auf der Faser, 
die als Bindemittel zwischen Faser und Farbstoff wirken. Auf 
Wolle, Seide und Baumwolle bilden sich unlösliche Metallkom¬ 
plexe mit hoher Leuchtkraft und Haltbarkeit. 

Entwicklungsfarbstoffe werden erst durch die Kupplung 
von zwei Komponenten auf cellulosischen Fasern erzeugt. Die 
Färbung ist daher sehr haltbar. Für Wolle und Seide sind sie 
nicht geeignet, da die alkalische Kupplungslösung Eiweißfasern 
angreift. 

Küpenfarbstoffe sind wasserunlöslich. Durch Reduktion 
wird die lösliche Leukoverbindung (Küpe) erzeugt. Die Fasern 
werden in der Küpe getränkt. Durch Oxidation an der Luft bildet 
sich der Farbstoff zurück. Küpenfarbstoffe sind besonders 
licht- und waschecht (Indigo). 

Reaktivfarbstoffe reagieren in alkalischer Lösung mit den 
OH-Gruppen von Baumwolle, cellulosischen Fasern. Für Wolle 
sind sie schlecht geeignet. Durch die Atombindung ist die Farb¬ 
echtheit hoch. 

Dispersionsfarbstoffe werden zunächst durch Van-der- 
Waals-Kräfte gebunden. Sie lösen sich durch anschließendes 
trockenes Erhitzen in Acetatseide, Polyestern, Polyamiden und 
sind dann sehr farbecht. Pigmentfarbstoffe können nur zur 
Spinnfärbung oder zum Textildruck verwendet werden (vgl. 
4.8.2 Farbpigmente). 

Beim Textildruck verwendet man verschiedene Druckmetho¬ 
den: 

Direktverfahren sind Hochdruck, Tiefdruck, Filmdruck (Sieb¬ 
druck). Hochdruck (Stempelauftragung) wird nur mehr im 
Kunstgewerbe verwendet. Tiefdruck (gravierte Metallwalzen) 
eignet sich für alle Gewebearten. Siebdruck (Schablonendruck) 
ist sehr leistungsfähig für glatte Gewebe. 

Ätzdruck: Eine bereits gefärbte Ware wird mit Ätzmittel 
bedruckt. Die Färbung löst sich an den bedruckten Stellen. 

Reservedruck: Die Ware wird mit farbabstoßenden Mitteln 
bedruckt, anschließend gefärbt. An den bedruckten Stellen 
zieht keine Farbe auf (wie Wachsabdeckung beim Batiken). 
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4.8.4 Übungen 


Was ist der Unterschied zwischen einem Farbstoff und einem Pigment? 

2. Aus welchen Teilen ist ein Farbstoffmolekül prinzipiell aufgebaut? 

3. Nennen Sie einige Chromophor-Gruppen. 

4. Nennen Sie einige Auxochrom-Gruppen. 

5. In welche Gruppen lassen sich die meisten Farbstoffe einteilen? 

Welche Vor- und Nachteile besitzen die organischen Pigmente gegenüber den 
anorganischen Pigmenten? 

Warum ist Benzen farblos, Buckminsterfulleren dagegen purpur gefärbt? 

8. Begründen Sie durch Vergleich der Chromophoren Gruppe des Fläm (vgl. 4.8.1 
Pyrrolfarbstoffe) mit der des Chlorophylls (vgl. 4.5.1 Fotosynthese) die unter¬ 
schiedliche Farbe der beiden Stoffe (Rot bzw. Grün). 

9. Gibt es vom Dibromindigo mehr oder weniger als sechs Isomere? Begründen 
Sie die Antwort durch die Angabe der möglichen Stellungen der zwei Brom¬ 
atome. 


6 . 


7. 


380 








Umwelt- und Arbeitsschutz 


5 Umwelt- und Arbeitsschutz 



Leben entsteht: In einem Kreislaufprozess bilden sich (beim Miller-Experiment) aus ei¬ 
ner simulierten Ur-Erdatmosphäre mit Methan (CH 4 ), Ammoniak (NH 3 ) und Wasser¬ 
dampf durch Blitzentladung ganz überraschend Aminosäuren (z. B. Glycin [H 2 N-CH 2 - 
COOH]): erste Lebens-Ingredienzen einer Ursuppe... 
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Im vierten Kapitel ist ein kurzer Abriss der Biochemie enthalten. 
Es wird dort der Kreislauf der Materie in unserer Umwelt 
erwähnt, der auch in diesem Kapitel besprochen wird. Stoff¬ 
kreisläufe spielten seit der Entstehung der Erde eine Rolle. Bei 
der Besprechung der chemischen Evolution wurde ein solcher 
Kreislauf zwischen der Uratmosphäre und dem Urozean 
beschrieben. Dieser Kreislauf wurde 1953 in einem Modellexpe¬ 
riment von Harold Urey, dem Entdecker des schweren Wasser¬ 
stoffs (1931), und seinem Studenten Stanley Miller nachvollzo¬ 
gen. Dabei bildeten sich unter dem Einfluss elektrischer Entla¬ 
dungen aus einfachen Molekülen Bausteine lebender Organis¬ 
men. Das Kapitelbild symbolisiert das Miller-Experiment. 

Die Menschheit greift wegen ihres rasanten Wachstums immer 
mehr in die natürlichen Kreisläufe ein. Durch Verbrennung fos¬ 
siler Energieträger werden große Mengen Kohlendioxid und 
Stickoxide in die Atmosphäre eingebracht. Daneben werden 
Stoffe in die Umwelt abgegeben, die dort normalerweise nicht 
Vorkommen. Davon soll zunächst die Rede sein. 

In den vergangenen Jahrzehnten wurde durch die wachsende 
chemische Industrie die Umwelt der Fabrikationsstandorte häu¬ 
fig verunreinigt. Besondere Aufmerksamkeit erregten Vergif¬ 
tungsfälle wie in Minemata (Japan) und katastrophale Unfälle 
wie in Seveso (Italien) und Bhopal (Indien). Diese Ereignisse 
führten zu einem Bewusstseinswandel in der Bevölkerung und 
zu verschärften gesetzlichen Vorschriften in den führenden 
Industriestaaten. 

Das österreichische Chemikaliengesetz (ChemG) aus dem 
Jahre 1987 wurde durch das im BGBl. 53/1997 veröffentliche 
ChemG 1996 abgelöst, das auch EU-Richtlinien berücksichtigt. 
Es regelt weite Bereiche des „Inverkehrsetzens“ von chemischen 
Stoffen, Zubereitungen und speziell definierten „Fertigwaren“. 
Die meisten Schutzvorschriften hängen mit gefährlichen Eigen¬ 
schaften zusammen (explosionsgefährlich, Brand fördernd, 
hoch entzündlich, leicht entzündlich, entzündlich, sehr giftig, 
giftig, gesundheitsschädlich oder mindergiftig, ätzend, reizend, 
sensibilisierend, Krebs erzeugend, fortpflanzungsgefährdend, 
Erbgut verändernd, umweltgefährlich). Für „neue“ Stoffe 
besteht eine Anmeldepflicht. Chemikalien sind durch Kenn¬ 
zeichnung und Sicherheitsdatenblatt einzustufen. Verpa¬ 
ckungsvorschriften sind zu beachten. Beschränkungen oder 
Verbote bestimmter Stoffe sind möglich. Für giftige Stoffe gibt 
es eine Registrierpflicht mit Erwerbs- und Abgabebeschränkun¬ 
gen. Auf bestimmte Arzneimittel, Abfälle und Altöle ist das 
ChemG nicht direkt anwendbar, enthält aber „Hinweise zur 
schadlosen Beseitigung“ und die Rücknahmeverpflichtung für 
Gifte. Auf Grund des Gesetzes von der Erhaltung der Materie 
können Abfälle nicht zerstört, sondern höchstens chemisch 
oder physikalisch in unproblematischere Formen übergeführt 
werden. Für die Chemiepolitik gilt das „Vorsorgeprinzip“ und 
das „Verursacherprinzip“. Im Hinblick auf die zunehmende 
Weltbevölkerung und die steigende Industrieproduktion sind 
diese Prinzipien von entscheidender Bedeutung für die 
Zukunft. 
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5.1 Stoffe und Analysen 


Die Grundlage für die Einstufung, Kennzeichnung, Anmeldung, 
Zulassung, für Beschränkungs- und Verbotsmaßnahmen ist die 
Prüfung bestimmter Eigenschaften von Chemikalien. Dazu 
müssen Untersuchungen mit standardisierten Prüfmethoden in 
geeigneten Laboratorien (Prüfstellen) durchgeführt werden. Für 
diese Prüfstellen wurden von der OECD die Grundsätze der 
guten Laborpraxis (GLP) entwickelt. 1997 waren in Österreich 
neun Prüfstellen angemeldet, für die von internationalen 
Inspektoren die Einhaltung der GLP-Kriterien festgestellt wer¬ 
den muss. Einige Beispiele für die Kennzeichnung von Chemika¬ 
lien, für spezielle Maße und Analysenmethoden werden in den 
folgenden Abschnitten gegeben. 


5.1.1 Umgang mit Chemikalien 
R- und S-Sätze 

Auf den Etiketten müssen nach dem neuen Chemikaliengesetz 
die R- und S-Sätze aufgedruckt sein, damit der Benutzer vor der 
Verwendung der Chemikalien deren Gefahren (Risiken) und ent¬ 
sprechende Sicherheitsmaßnahmen kennen lernt. Diese R- und 
S-Sätze sind auf den folgenden Seiten zusammengestellt. 

Gefahrenhinweise - R-Sätze (Risikosätze) 


Explosionsgefährlich 


R 1 

In trockenem Zustand explosionsfähig 

R 2 

Durch Schlag, Reibung, Feuer oder andere 
Zündquellen explosionsfähig 

R 3 

Durch Schlag, Reibung, Feuer oder andere 
Zündquellen leicht explosionsfähig 

R 4 

Bildet hoch empfindliche explosionsfähige 
Metallverbindungen 

R 5 

Beim Erwärmen explosionsfähig 

R 6 

Mit und ohne Luft explosionsfähig 

R 7 

Kann Brand verursachen 

R 8 

Feuergefahr bei Berührung mit brennbaren 
Stoffen 

R 9 

Explosionsgefahr bei Mischung mit brennbaren 
Stoffen 

Brandfördernd, Brandgefahr 

R 10 

Entzündlich 

R 11 

Leicht entzündlich 

R 12 

Hoch entzündlich 

R 13 

Hoch entzündliches Flüssiggas 

R 14 

Reagiert heftig mit Wasser 


Gefahrensymbole 

E 



Explosionsgefährlich 

o 


6 


Brandfördernd 

(oxidierend) 


F 



F+ hochentzündlich 
F leichtentzündlich 
(flammable) 


T 



T+ sehr giftig 
T giftig 
(toxical) 
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Xj 



Reizend 

(irritant) 



Minder giftig 
gesundheits¬ 
schädlich (noxious) 

c 



Ätzend 

(corrosive) 

N 



Umweltgefährlich 


R 15 Reagiert mit Wasser unter Bildung leicht 

entzündlicher Gase 

R 16 Explosionsfähig in Mischung mit brandfördernden 

Stoffen 

R 17 Selbstentzündlich an der Luft 

R 18 Bei Gebrauch Bildung explosionsfähiger/leicht 

entzündlicher Dampf-Luft-Gemische möglich 
R 19 Kann explosionsfähige Peroxide bilden 

Gesundheitsschädliche und giftige Stoffe 

R 20 Gesundheitsschädlich beim Einatmen 

R 21 Gesundheitsschädlich bei Berührung mit der Haut 

R 22 Gesundheitsschädlich beim Verschlucken 

R 23 Giftig beim Einatmen 

R 24 Giftig bei Berührung der Haut 

R 25 Giftig beim Verschlucken 

R 26 Sehr giftig beim Einatmen 

R 27 Sehr giftig bei Berührung mit der Haut 

R 28 Sehr giftig beim Verschlucken 

R 29 Entwickelt bei Berührung mit Wasser giftige Gase 

R 30 Kann bei Gebrauch leicht entzündlich werden 

R 31 Entwickelt bei Berührung mit Säure giftige Gase 

R 32 Entwickelt bei Berührung mit Säure hochgiftige 

Gase 

R 33 Gefahr kumulativer Wirkungen 

Reizungen/Verätzungen 

R 34 Verursacht Verätzungen 

R 35 Verursacht schwere Verätzungen 

R 36 Reizt die Augen 

R 37 Reizt die Atmungsorgane 

R 38 Reizt die Haut 

R 39 Ernste Gefahr irreversiblen Schadens 

R 40 Irreversibler Schaden möglich 

R 41 Gefahr ernster Augenschäden 

R 42 Sensibilisierung durch Einatmen möglich 

R 43 Sensibilisierung durch Hautkontakt möglich 

R 44 Explosionsgefahr bei Erhitzen unter Einschluss 

R 45 Kann Krebs erzeugen 

R 46 Kann vererbbare Schäden verursachen 

R 47 Kann Missbildungen verursachen 

R 48 Gefahr ernster Gesundheitsschäden bei längerer 

Exposition 


Kombination der R-Sätze 

R 14/15 Reagiert heftig mit Wasser unter Bildung 
brennbarer Gase 

R 15/29 Reagiert mit Wasser unter Bildung giftiger und 
leicht entzündlicher Gase 

R 20/21 Gesundheitsschädlich beim Einatmen und bei 
Berührung mit der Haut 
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R 21/22 

R 20/22 

R 20/21/22 

R 23/24 

R24/25 

R23/25 
R 23/24/25 

R 26/27 

R 27/28 

R 26/28 
R 26/27/28 

R 36/37 
R 37/38 
R 36/38 
R 36/37/38 
R 42/43 


Gesundheitsschädlich bei Berührung mit der Haut 
und beim Verschlucken 
Gesundheitsschädlich beim Einatmen und 
Verschlucken 

Gesundheitsschädlich beim Einatmen, 
Verschlucken und bei Berührung mit der Haut 
Giftig beim Einatmen und bei Berührung mit der 
Haut 

Giftig bei Berührung mit der Haut und beim 
Verschlucken 

Giftig beim Einatmen und Verschlucken 
Giftig beim Einatmen, Verschlucken und bei 
Berührung mit der Haut 

Sehr giftig beim Einatmen und bei Berührung mit 
der Haut 

Sehr giftig bei Berührung mit der Haut und beim 
Verschlucken 

Sehr giftig beim Einatmen und Verschlucken 

Sehr giftig beim Einatmen, Verschlucken und bei 

Berührung mit der Haut 

Reizt die Augen und die Atmungsorgane 

Reizt die Atmungsorgane und die Haut 

Reizt die Augen und die Haut 

Reizt die Augen, Atmungsorgane und die Haut 

Sensibilisierung durch Einatmen und Hautkontakt 

möglich 


Sicherheitsratschläge - S-Sätze 
Aufbewahrung 

S 1 Unter Verschluss aufbewahren 

S 2 Darf nicht in die Hände von Kindern gelangen 

S 3 Kühl aufbewahren 

S 4 Von Wohnplätzen fern halten 

S 5 Unter ... aufbewahren (geeignete Flüssigkeit vom 

Hersteller anzugeben) 

S 6 Unter ... aufbewahren (inertes Gas vom Hersteller 

anzugeben) 


Behälter 


S 7 

Behälter dicht geschlossen halten 

S 8 

Behälter trocken halten 

S 9 

Behälter an einem gut gelüfteten Ort aufbewahren 

S 10 

Inhalt feucht halten 

S 11 

Zutritt von Luft verhindern 

S 12 

Behälter nicht gasdicht verschließen 

S 13 

Von Nahrungsmitteln, Getränken und 

Futtermitteln fern halten 

S 14 

Von ... fern halten (inkompatible Substanzen sind 
anzugeben) 

S 15 

Vor Hitze schützen 

S 16 

Von Zündquellen fern halten - nicht rauchen 
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Von brennbaren Stoffen fern halten 
Behälter mit Vorsicht öffnen und handhaben 



Bei der Arbeit nicht 
essen und trinken 



Schutzbrille tragen 



Gasmaske tragen 



Schutzhandschuhe 

tragen 



Feuerlöscher 


S 17 
S 18 

Vorsichtsmaßnahmen 

S 20 Bei der Arbeit nicht essen und trinken 

S 21 Bei der Arbeit nicht rauchen 

S 22 Staub nicht einatmen 

S 23 Gas, Rauch, Dampf und Aerosol nicht einatmen 

S 24 Berührung mit der Haut vermeiden 

S 25 Berührung mit den Augen vermeiden 

S 26 Bei Berührung mit den Augen gründlich mit 

Wasser abspülen und Arzt konsultieren 
S 27 Beschmutzte, getränkte Kleidung sofort 

ausziehen 

S 28 Bei Berührung mit der Haut sofort abwaschen mit 

viel ... (vom Hersteller anzugeben) 

S 29 Nicht in die Kanalisation gelangen lassen 

S 30 Niemals Wasser hinzugießen 

S 31 Von explosionsfähigen Stoffen fern halten 

S 34 Schlag und Reibung vermeiden 

S 35 Abfälle und Behälter müssen in gesicherter Weise 

beseitigt werden 

Persönliche Schutzmaßnahmen 

S 36 Bei der Arbeit geeignete Schutzkleidung tragen 

S 37 Geeignete Schutzhandschuhe tragen 

S 38 Bei unzureichender Belüftung Atemschutzgerät 

anlegen 

S 39 Schutzbrille/Gesichtsschutz tragen 

S 40 Fußboden und verunreinigte Gegenstände mit... 

reinigen 

S 41 Explosions- und Brandgase nicht einatmen 

S 42 Beim Räuchern/Versprühen geeignetes 

Atemschutzgerät anlegen 

S 43 Zum Löschen ... (vom Hersteller anzugeben) 

verwenden (wenn Wasser die Gefahr erhöht, 
anfügen: „Kein Wasser verwenden“) 

S 44 Bei Unwohlsein ärztlichen Rat einholen (wenn 

möglich, dieses Etikett vorzeigen) 

S 45 Bei Unfall oder Unwohlsein sofort Arzt 

hinzuziehen (wenn möglich, dieses Etikett 
vorzeigen) 

S 46 Bei Verschlucken sofort ärztlichen Rat einholen 

und Verpackung oder Etikett vorzeigen 
S 47 Nicht bei Temperaturen über .. .°C aufbewahren 

(vom Hersteller anzugeben) 

S 48 Feucht halten mit... (geeignetes Mittel vom 

Hersteller anzugeben) 

S 49 Nur im Originalbehälter aufbewahren 

S 50 Nicht mischen mit... (vom Hersteller anzugeben) 

S 51 Nur in gut gelüfteten Bereichen verwenden 

S 52 Nicht großflächig für Wohn- und 

Aufenthaltsräume zu verwenden 
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S 53 Exposition vermeiden! Vor Gebrauch besondere 

Anweisung einholen 

S 53a Von Frauen im gebärfähigen Alter nicht zu ver¬ 
wenden 

Kombination der S Sätze (Auswahl) 

S 1/2 Unter Verschluss und für Kinder unzugänglich 

aufbewahren 

S 3/7/9 Behälter dicht geschlossen halten und an einem 
kühlen, gut gelüfteten Ort aufbewahren 
S 3/9 Behälter an einem kühlen, gut gelüfteten Ort 

aufbewahren 

S 3/14 An einem kühlen Ort, entfernt von ... 

aufbewahren (die Stoffe, mit denen Kontakt 
vermieden werden muss, sind vom Hersteller 
anzugeben) 

S 3/9/14 An einem kühlen, gut gelüfteten Ort, entfernt von 
... aufbewahren (die Stoffe, mit denen Kontakt 
vermieden werden muss, sind vom Hersteller 
anzugeben) 

S 3/9/49 Nur im Originalbehälter an einem kühlen, gut 
gelüfteten Ort aufbewahren 

S 3/9/14/49 Nur im Originalbehälter an einem kühlen, gut 

gelüfteten Ort, entfernt von ... aufbewahren (die 
Stoffe, mit denen Kontakt vermieden werden 
muss, sind vom Hersteller anzugeben) 

S 7/9 Behälter dicht geschlossen an einem gut 

gelüfteten Ort aufbewahren 

S 7/8 Behälter trocken und dicht geschlossen halten 

S 20/21 Bei der Arbeit nicht essen, trinken, rauchen 

S 24/25 Berührung mit den Augen und der Haut 

vermeiden 

S 36/37 Bei der Arbeit geeignete Schutzhandschuhe und 
Schutzkleidung tragen 

S 36/39 Bei der Arbeit geeignete Schutzkleidung und 
Schutzbrille/Gesichtsschutz tragen 
S 37/39 Bei der Arbeit geeignete Schutzhandschuhe und 
Schutzbrille/Gesichtsschutz tragen 
S 36/37/38 Bei der Arbeit geeignete Schutzkleidung, 
Schutzhandschuhe und Schutzbrille/ 
Gesichtsschutz tragen 

Sparsamkeit 

Beim Umgang mit Chemikalien ist Sparsamkeit aus drei Grün¬ 
den erforderlich. Kleine Mengen verringern 

1. die Gefahren, die von Chemikalien ausgehen (Gebot der 
Sicherheit) 

2. die Kosten des Versuches (Gebot der Ökonomie) 

3. die Probleme bei der Entsorgung der Rückstände (Umwelt¬ 
schutz) 
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Piktogramme 
informieren über 
die Entsorgung 

(Önorm Z 1008, Beiblatt 2) 



Kann mit dem 
Hausmüll entsorgt 
werden 



Problemstoff- 
nicht mit dem Haus¬ 
müll entsorgen 



Verbot der 
Beseitigung über 
die Kanalisation 


Gefährliche Chemikalien 

Giftige oder ätzende Chemikalien sind vor allem dann gefähr¬ 
lich, wenn sie in Flaschen und Gläsern aufbewahrt werden, die 
üblicherweise für Lebensmittel oder Getränke verwendet wer¬ 
den. Solche Gefäße sind für Chemikalien verboten. 

Brennbare Flüssigkeiten dürfen nie in offenen Gefäßen in der 
Nähe offener Flammen stehen. Die Entzündung kann erfolgen, 
weil sich der Dampf über den Tisch ausbreitet. Aus brennbaren 
Dämpfen und Luft (z. B. Aceton - Luft, Ether - Luft) entstehen 
explosive Gemische ebenso wie aus brennbaren Gasen und Luft 
(Knallgas- oder Erdgasexplosionen). Explosive Mischungen sind 
vor allem in geschlossenen Gefäßen gefährlich. Die Gefahr wird 
bei Verwendung von reinem Sauerstoff an Stelle von Luft noch 
größer. Explosive Feststoffmischungen dürfen nur in kleinsten 
Mengen hergestellt und verwendet werden. 


Entsorgung 

Die Entsorgung der Abfälle aus Versuchen sollte mit den Schü¬ 
lern besprochen werden. Die üblichen Salzlösungen werden 
nach Verdünnung in den Ausguss geschüttet (dies entspricht 
etwa dem Wegschütten von Salzwasser beim Kochen oder dem 
Abpumpen der Waschlauge im Haushalt). Lösungen von Schwer¬ 
metallsalzen müssen in einem beschrifteten Kunststoffbehälter 
gesammelt und einem Fachbetrieb zur Entsorgung übergeben 
werden. Die Entsorgung geschieht durch Rückgewinnung der 
Metalle (Elektrolyse von Kupfersalzen oder Ausfällen und Depo¬ 
nieren der schwer löslichen Niederschläge). Für Lösungsmittel 
müssen drei Behälter vorhanden sein: 

A. für Flüssigkeiten, die nicht mit Wasser mischbar sind (zB 
Kohlenwasserstoffe) 

B. für Flüssigkeiten, die mit Wasser mischbar sind (zB Aceton, 
Alkohol) 

C. für halogen- und schwefelhaltige Flüssigkeiten 


5 . 7.2 Maße für Verunreinigungen 

Die Ökologie erfordert geeignete Maße und Messmethoden, um 
die Vielfalt der Erscheinungen nicht nur qualitativ, sondern 
auch quantitativ genau zu erfassen. 

Die Konzentrationsangaben benötigen ungewöhnliche Grö¬ 
ßenordnungen, z. B. für Grenzwerte hoch giftiger Stoffe (kleins¬ 
te tödliche Gabe bei Aufnahme über den Verdauungsapparat ist 
gleich oder weniger als 5 mg/kg Körpergewicht), für die Höchst¬ 
mengenverordnung (erlaubte Rückstände von Chemikalien in 
pflanzlichen und tierischen Lebensmitteln). 
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l Aoo = 1 % 

l A ooo = 1 %o 

l A oooooo = 1 ppm 

l A ooo ooo ooo = 1 ppb 

l A ooo ooo ooo ooo= 1 ppt 


Prozent 

Promille 

parts per million (ein tausendstel Pro¬ 
mille) 

parts per billion (amerikanisch billion / 
deutsch Milliarde) 

parts per trillion (amerikanisch trillion / 
deutsch Billion) 


/ ppb entspricht einem Stück Zucker, aufgelöst in einem Tank¬ 
schiff. 


Maßzahlen: 1 t 

Tonne 

1 Million Gramm 

1 kg 

Kilogramm 

1 tausend Gramm 

1 mg 

Milligramm 

1 tausendstel Gramm 

1 Pg 

Mikrogramm 

1 millionstel Gramm 

1 ng 

Nanogramm 

1 milliardstel Gramm 

1 Pg 

Pikogramm 

1 billionstel Gramm 


Emission 

die Abgabe luftverunreinigender Stoffe an die Außenluft (meist 
bei Flüssigkeiten und Gasen angewendet) 

Emissionsgrenzwert 

Mengenangabe in der Zeiteinheit 

Transmission 

Transport von der Abgabestelle zur Einwirkungsstelle 

Immission 

die Einwirkung von Stoffen, meist Gasen und Flüssigkeiten, auf 
ein bestimmtes Gebiet, auf Lebewesen und Gebäude 


MIK-Wert 

die maximale Immissionskonzentration von Schadstoffen, die 
Durchschnittskonzentration, die derzeit als gesundheitlich 
unbedenklich gilt, Angabe in mg/m 3 

Man unterscheidet weiter: 


MIK K -Wert 

den Kurzzeitwert (mit Angabe, wie oft der Wert in einem Zeitin¬ 
tervall auftreten darf) 


Ein Stück 
Würfelzucker 
aufgelöst 

0 

im Wasserglas 
= ca. 1 % 



in drei Badewannen 
= ca. 1 ppm 


—-i 

in einem Tankschiff 
= ca. 1 ppb 



hei. 


Transmission 
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MIK D -Wert 

den Dauerwert 

MIK K -Wert 

MIK D -Wert (mg/m 3 ) 

Benzin 

240 

80 

Trichlorethan 

90 

30 

Kohlenmonoxid 

50 

10 

Schwefeldioxid 

1 

0,3 

Ozon 

0,12 (1987) 

0,05 (1984) 


ADI-Wert 

Acceptable Dayly Intake: Höchstmenge eines Stoffes, die pro 
Tag ohne Gefährdung der Gesundheit von Menschen aufgenom¬ 
men werden kann. Es ist ein Hundertstel der Menge, die bei lang 
andauernder Gabe im Tierversuch keine feststellbaren Schäden 
verursacht. Richtwert nach dem heutigen Stand der Wissen¬ 
schaft in mg pro kg Körpergewicht. 

BAT-Wert 

Biologische Arbeitsstofftoleranz: die beim Menschen höchst¬ 
zulässige Menge eines Arbeitsstoffes, die in den Organismus 
gelangt und durch Analysen in biologischem Material ermittelt 
wird. 

Höchstwerte werden im Blut und im Harn bestimmt, für ärztli¬ 
che Untersuchungen zum Schutze der Gesundheit am Arbeits¬ 
platz. 


BAT-Wert im Blut im Harn 

Blei 7 [jig/lOOml 

Cadmium 1,5 p.g/100 ml 15 \ig/\ 

Quecksilber 5 ptg/100 ml 200 \ig/\ 

Tetrachlorethen 100 fxg/100 ml 



Maximale Arbeits¬ 
platzkonzentration 


MAK-Wert 

Maximale Arbeitsplatzkonzentration; ist die höchstzulässige 
Konzentration eines Arbeitsstoffes als Gas, Dampf oder 
Schwebstoff in der Luft am Arbeitsplatz. 

Nach dem gegenwärtigen Stand der Wissenschaft darf diese 
Konzentration auch bei wiederholter und langfristiger, in der 
Regel täglich achtstündiger Einwirkung (bei Einhaltung einer 
durchschnittlichen Wochenarbeitszeit bis zu 45 Stunden) im 
Allgemeinen die Gesundheit der Beschäftigten nicht beeinträch¬ 
tigen und nicht unangemessen belästigen. 

Die MAK-Werte machen keine Aussagen über die Gefährlichkeit 
kurzfristiger Konzentrationsspitzen und über die Gefährlich¬ 
keit des Zusammenwirkens verschiedener Schadstoffe. 


MAK-Werte: Aceton 750 ppm 

Kohlenmonoxid 30 ppm 

Schwefelwasserstoff 10 ppm 

Phosgen 100 ppb 
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TRK-Wert 


Technische Richtkonzentration eines gefährlichen Arbeitsstof¬ 
fes ist diejenige Konzentration als Gas, Dampf oder Schwebstoff 
in der Luft, die als Anhaltspunkt für die zu treffenden Schutz¬ 
maßnahmen und die technische Überwachung am Arbeitsplatz 
zu beachten ist. 

Technische Richtkonzentrationen werden nur für solche gefähr¬ 
liche Arbeitsstoffe benannt, für die z.Zt. keine toxikologisch¬ 
arbeitsmedizinisch begründeten maximalen Arbeitsplatzkon¬ 
zentrationen (MAK-Werte) aufgestellt werden können. 

Der TRK-Wert ist eine arbeitsmedizinisch nicht begründbare 
Grenzkonzentration, erstellt für Krebs erregende und erbgut¬ 
verändernde Stoffe. 

TRK-Werte: Acrylnitril 2 ppm 

Benzen 5 ppm 

Vinylchlorid 2 ppm (3 ppm in bestehenden 

Anlagen der VC- und 
PVC-Herstellung) 


LD 50 -Wert 

Die Letaldosis ist jene Menge eines schädigenden Stoffes, die 
bei 50% der Versuchstiere zum Tode führt. Sie hängt von den 
Versuchstieren und den Bedingungen der Aufnahme des Stoffes 
ab und wird in mg/kg Körpergewicht (oder mg/1 Wasser bei 
Fischen) angegeben. 

Ratte (mg/kg) Fische (mg/1) 
LD 50 -Werte: Formaldehyd 2 400 150 

DDT 250-300 0,05-0,2 



5.1.3 Messmethoden 


Im Umweltschutz und in der Umwelttechnik werden verschie¬ 
dene Methoden der analytischen Chemie angewendet. Dabei 
wird vor allem die instrumenteile Analytik eingesetzt. Die 
Bestimmung chemischer Parameter mit physikalischen Mess¬ 
methoden ist von zwei Gesichtspunkten aus zu sehen: 

- Die Anschaffung der Geräte ist teuer bis sehr teuer. 

- Die Dauer der Analysen ist kurz bis sehr kurz und die Bedie¬ 
nung der Geräte kann durch angelerntes Personal erfolgen. 

Bei der klassischen chemischen Nassanalyse (z.B. Kationen- 
und Anionengang, Gravimetrie, Maßanalyse) war der apparative 
Aufwand gering, die Analysendauer meistens lang und es war 
Personal mit großem experimentellem Geschick und sehr guten 
chemischen Kenntnissen notwendig. Das Prinzip dieser Analy¬ 
sen, die spezifische Reaktion mit bestimmten Reagenzien, wird 
fast nur noch bei qualitativen Nachweisen von Schadstoffen mit 
Teststäbchen angewendet. Die quantitativen Analysen beruhen 



Instrumentelle 

Analytik 
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fast ausschließlich auf Messung physikalischer Parameter mit 
teuren Geräten, die sich bei großen Analysenzahlen durch Ver¬ 
minderung der Personalkosten schnell amortisieren. Von den 
vielen Möglichkeiten der instrumenteilen Analytik sind vor 
allem drei Bereiche wichtig: 

Elektrochemische, spektroskopische und chromatogra¬ 
fische Methoden 

Das Prinzip der wichtigsten dieser Methoden soll zunächst 
erklärt werden. Anwendungsbeispiele werden bei der Bespre¬ 
chung der Luft-, Wasser- und Bodenverschmutzung gegeben. 




Elektrochemische Methoden 

Potenziometrie mit Indikatorelektroden 

Die Glaselektrode wurde schon in Kapitel 2.2.3 beschrieben. Sie 
entwickelt eine Spannung, die proportional zum pH-Wert ist. 
Nach Kalibrierung mit Pufferlösungen bekannter pH-Werte kann 
man sie zur Bestimmung des pH-Wertes oder des Endpunktes 
einer Säure-Base-Titration verwenden. Solche Titrationen kön¬ 
nen in Kombination mit elektrischen Kolbenbüretten automa¬ 
tisch durchgeführt und aufgezeichnet werden. Ionenspezifi¬ 
sche Elektroden (z. B. für Alkali-, Erdalkali- und andere Kationen 
oder Anionen) werden in analoger Weise verwendet wie die 
Glaselektrode für HMonen. 

Elektrogravimetrie wird zur Analyse von Legierungen ver¬ 
wendet. Kupferreiche Legierungen werden in Säure gelöst, dann 
wird das Kupfer durch Elektrolyse an einer Platinelektrode 
abgeschieden, getrocknet und gewogen. Diese Methode ist 
wichtig, wenn der Hauptbestandteil Kupfer ist. Die anderen 
Legierungsbestandteile lassen sich erst nach Abscheidung des 
Kupfers genau analysieren (teilweise auch durch Elektrogravi¬ 
metrie oder durch Polarografie). 

Polarografie wird vor allem zur Analyse von Lösungen ver¬ 
wendet, die verschiedene Metallionen enthalten. Im Gegensatz 
zur Elektrogravimetrie werden die Stoffe nicht vollständig abge¬ 
schieden. An einer tropfenden Quecksilberelektrode wird lau¬ 
fend die Spannung erhöht und gleichzeitig der fließende Strom 
aufgezeichnet. Ist die Abscheidespannung eines Metalls 
erreicht, steigt die Stromstärke sprunghaft an. Aus der Größe 
der Abscheidespannung erkennt man die Art des Ions, aus der 
Größe des Stroms seine Menge. 

Konduktometrie wird für die Untersuchung von Elektrolytlö¬ 
sungen verwendet. Bei Wasseruntersuchungen ist die Leitfähig¬ 
keit ein Maß für die Salzkonzentration (z. B. die Härte eines Was¬ 
sers). Die Leitfähigkeit kann auch als elektrischer Indikator für 
die Titration (siehe Kapitel 2.2.6) verwendet werden. Beim Äqui¬ 
valenzpunkt erreicht die Leitfähigkeit ein Minimum, da weder 
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freie H + -Ionen noch OH -Ionen vorhanden sind, die den höchs¬ 
ten Beitrag zur Leitfähigkeit liefern. 

Spektroskopische Methoden 

Im Kapitel 1.4.4 wurde die Entstehung von Emissions- und 
Absorptionsspektren beschrieben. Diese Spektren werden in 
verschiedener Weise zur Analyse von Stoffen benützt. Das Prin¬ 
zip der Spektralanalyse wurde schon in Kapitel 3.4.1 im Zusam¬ 
menhang mit der Analyse von Metallen erläutert. Große Bedeu¬ 
tung haben diese Verfahren auch in der Umweltanalytik. Die 
Erzeugung, die Absorption und die Registrierung der elektro¬ 
magnetischen Strahlung erfolgt in den verschiedenen Wellen¬ 
längenbereichen mit unterschiedlichen Geräten, jedoch nach 
dem gleichen Messprinzip: 

Strahlungsquelle -> spektrale Zerlegung der Strahlung -> Sub¬ 
stanz Detektor 

Emissionsspektren (im UV-VIS) 

Beim Zurückfallen angeregter Elektronen in den Grundzustand 
wird Licht emittiert. Nach dem atomaren Zustand des leuchten¬ 
den Stoffes unterscheidet man: 

Linienspektren werden von einatomigen Gasen ausgesandt 
bzw. von Gasen, die aus Anionen und Kationen oder aus dem so 
genannten Plasma (Kationen und Elektronen) bestehen. 

Bandenspektren werden von mehratomigen Gasen ausge¬ 
sandt. Bei diesen Molekülspektren liegen die Linien so dicht bei¬ 
sammen, dass sie fast zusammenfallen. Sehr dicht beisammen¬ 
liegende Linienfolgen bezeichnet man als Banden. 

Kontinuierliche Spektren werden von glühenden Feststof¬ 
fen und Schmelzen ausgesandt (z. B. Wolframfadenlampe oder 
Sonne). Durch die Wechselwirkung der dicht gedrängten Atome 
werden alle Energiezustände möglich, es werden also alle Wel¬ 
lenlängen emittiert. 


Stoffe und Analysen 
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Aufzeichnung und Messung von Spektren 

Die Zerlegung des emittierten Lichtes durch ein Prisma wurde 
im Kapitel 1.4.4 beschrieben. In ähnlicher Weise können Gitter 
zur spektralen Zerlegung verwendet werden. Die entstehenden 
Spektren werden in einem Spektrometer aufgezeichnet oder 
fotografisch aufgenommen. 


I 




Schematischer Aufbau eines Spektrometers 



Als Lichtquelle kann die Flamme eines Bunsenbrenners verwen¬ 
det werden, in der die Substanzen verdampfen und zum Leuch¬ 
ten angeregt werden. Das Spektrum enthält wegen der relativ 
niedrigen Flammentemperatur relativ wenige Linien. Bei schwer 
flüchtigen Substanzen muss man die höhere Temperatur eines 
elektrischen Lichtbogens oder Funkens anwenden und erhält 
dann sehr linienreiche Spektren (z.B. bei Stahlanalysen). Je 
mehr Linien ein Spektrum enthält, desto größer muss das Auflö¬ 
sungsvermögen des Spektrometers sein. Zur Auswertung ver¬ 
wendet man die intensivsten Linien und den Vergleich mit dem 
Spektrum einer Mischung bekannter Elemente (RU-Pulver mit 
ca. 50 Elementen). 


Bei den klassischen Spektrometern wird nach der spektralen 
Zerlegung jede Wellenlänge des Lichtes einzeln ausgeblendet 
und der Reihe nach gemessen. Daher dauert die Messung län¬ 
gere Zeit. Moderner sind die Diodenarrayspektrometer, bei 
denen, wie der Name sagt, sehr viele lichtempfindliche Dioden 
nebeneinander angeordnet sind und jede Wellenlänge des 
spektral zerlegten Lichtes eine Diode trifft. Auf diese Weise 
erhält man ein Spektrum in einem Schritt in sehr kurzer Zeit. 
Daher kann man Veränderungen des Spektrums durch schnelle 
chemische Reaktionen zeitaufgelöst verfolgen. 

Absorptionsspektren 

Im Sonnenspektrum sind schon seit 1814 die fraunhoferschen 
Linien beobachtet worden. Ihre Erklärung wurde nach der Erfin¬ 
dung der Spektroskopie durch Bunsen und Kirchhoff möglich. 
Die Sonne, die ein kontinuierliches Spektrum aussendet, ist von 
einer Gashülle umgeben. Alle Elemente, die darin Vorkommen, 
werden durch Licht geeigneter Wellenlänge angeregt. Die ent¬ 
sprechenden Farben im kontinuierlichen Spektrum werden 
daher geschwächt. So entstehen dunkle Linien auf leuchtendem 
Grund. Dieses Prinzip wird in der analytischen Chemie verwen¬ 
det: 
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Atomabsorptionsspektroskopie (AAS) 


Hohl¬ 

katoden¬ 

lampe 


—>AW—► 


Zerstäuber für 
Probenzufuhr 



Schema eines Atomabsorptionsspektrometers 


Sowohl die Emissions- als auch die Absorptionsspektroskopie 
erlauben die gleichzeitige Bestimmung vieler Elemente mit 
einer sehr hohen Empfindlichkeit (bis IO“ 9 g/1). Die Strahlung 
wird dabei von Atomen emittiert oder absorbiert. 


Molekülspektroskopie 

Liegen Moleküle vor (meistens organische Moleküle), erhält man 
analoge Spektren. Da aber in den Molekülen die zahlreicheren 
Elektronen viele sehr ähnliche Energiezustände einnehmen 
können, erhält man im UV- oder sichtbaren Spektralbereich 
keine scharfen Linien, sondern breite Emissions- und Absorp¬ 
tionsbanden. Dadurch erscheinen die Stoffe farbig. 



Schema der UV-Visible-Spektroskopie (Absorption) 
und der Fluorimetrie (Emission) 

Die Menge des absorbierten Lichtes (A) hängt vom Stoff ab (cha¬ 
rakterisiert durch den spektralen Absorptionskoeffizienten e), 
von seiner Konzentration (c) und der Schichtdicke (d), durch die 
das Licht durchgehen muss. So lautet das lambert-beersche 
Gesetz: 

A = e- c-d 

A wird durch das einfallende Licht I 0 und das durchgelassene 
Restlicht I definiert: 

A = log l 0 /l 


Versuch zur Erklä¬ 
rung der fraun- 
hoferschen Linien 
und der AAS 

Na-Lampe 

fr 

NaCI 



Schirm mit 
Schatten der 
gefärbten Flamme 


I 



Absorptions¬ 

spektrum 


I 



Emissions¬ 

spektrum 


A 
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A = 1 bedeutet z.B., dass 90% des Lichtes absorbiert werden 
und nur mehr 10% durchgehen (anders ausgedrückt: I = 0,1 I 0 ). 


Kolorimetrie misst die Lichtabsorption (oder Farbintensität) 
mit einfachen Geräten und unzerlegtem (meistens weißem) 
Licht. Nach dem lambert-beerschen Gesetz berechnet man die 
Konzentration c = A/e ■ d. In ähnlicher Weise funktionieren die 
bekannten Teststäbchen. Sie tragen saugfähige Polster (etwa 
5 mal 5 mm groß), die mit Reagenzien imprägniert sind. Ist ein 
bestimmter Stoff (z. B. das Nitration) in einer Lösung, so reagiert 
er mit dem Reagens und der Polster färbt sich. Die Intensität der 
Färbung ist ein Maß für die Konzentration des Stoffes. Sie wird 
ermittelt, indem man die Färbung des Teststäbchens mit einer 
Farbskala vergleicht, bei der jede Farbstufe mit einer bestimm¬ 
ten Konzentration hergestellt wurde. Das „Messgerät Auge“ 
kann in kleinen Apparaten durch lichtempfindliche Detektoren 
ersetzt werden, die das reflektierte Licht messen und in Kon¬ 
zentrationen umrechnen. 

Spektralfotometrie misst die Lichtabsorption (Farbintensi¬ 
tät) bei verschiedenen Wellenlängen (spektral zerlegtes Licht). 
Dazu werden Farbfilter oder Monochromatoren (Prismen oder 
Gitter) eingesetzt (siehe Schemazeichnung). 

Fluorimetrie kann nur bei solchen Farbstoffen angewendet 
werden, die Fluoreszenz zeigen. Dabei wird ein Teil des absor¬ 
bierten Lichtes wieder abgegeben, wobei die Energie des Fluo¬ 
reszenzlichtes kleiner ist (die Wellenlänge größer) als die des 
anregenden Lichtes. Mit Fluoreszenzmessungen kann man etwa 
tausendmal geringere Konzentrationen erfassen als mit Absorp¬ 
tionsmessungen, da das Signal mit vollständiger Dunkelheit 
verglichen wird, während bei der Absorption nur eine (relativ 
kleine) Schwächung eines intensiven Lichtstrahls gemessen 
wird. 


5 10 20 30 



Röntgenfluoreszenzanalyse 

Trifft Strahlung sehr hoher Energie auf Atome mit großer Kern¬ 
ladungszahl, so können Elektronen aus den inneren Schalen 
hinausgeschleudert werden. Die so entstandenen Lücken wer¬ 
den durch Elektronen aus den weiter außen liegenden Schalen 
aufgefüllt. Dabei wird Röntgenstrahlung frei, deren Energie 
wegen des definierten Schalenabstandes für jedes Element cha¬ 
rakteristisch ist. Durch die Analyse der Energie oder der Wellen¬ 
länge der emittierten Röntgenstrahlung kann jedes Element 
erfasst werden. Die Analyse nach der Energie ist empfindlicher, 
diejenige nach der Wellenlänge hat ein höheres Auflösungver¬ 
mögen, ist aber apparativ aufwändiger. Die Methode wird vor 
allem in der Metall verarbeitenden, der Zement-, Futtermittel¬ 
und Düngemittelindustrie angewendet. An den (meistens 
festen) Proben können zerstörungsfrei Multielementanalysen 
durchgeführt werden. 
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Infrarotspektroskopie 

Viele Moleküle absorbieren Infrarotstrahlung mit Wellenlängen 
zwischen 1000 und 100000 nm. Die Strahlung regt die Mole¬ 
küle zu Schwingungen (und Rotationen) an. Jede Atomgruppe in 
einem Molekül hat andere Eigenschwingungen. Obwohl eine 
detaillierte Analyse der Rotationsschwingungsspektren größe¬ 
rer Moleküle zu komplex ist, um durchgeführt zu werden, kann 
man aus den absorbierten Wellenlängen auf die zugehörigen 
Gruppen im Molekül schließen und somit die Struktur einer 
Substanz aus dem IR-Spektrum ableiten. Weil IR-Spektren von 
Gasen, Flüssigkeiten und Feststoffen schnell und einfach aufge¬ 
nommen werden können, wird die IR-Spektroskopie routinemä¬ 
ßig verwendet, um Substanzen zu identifizieren und ihre Rein¬ 
heit zu prüfen. Die Summenformel C 2 H 6 0 gilt für die beiden iso¬ 
meren Verbindungen Ethanol und Dimethylether. Aus dem 
IR-Spektrum ist sofort erkennbar, dass in dem einen Fall der 
Sauerstoff zu einer OH-Gruppe gehört (Absorptionsmaximum 
bei ca. 3 000 nm), im anderen zu einer Carbonylgruppe (Absorp¬ 
tionsmaximum bei ca. 6000 nm). Das IR-Spektrum einer Sub¬ 
stanz ist gewissermaßen ihr „Fingerabdruck“ und hat daher in 
der analytischen Chemie große Bedeutung, z.B. bei der Mes¬ 
sung von Luftverunreinigungen oder bei der Messung der Alko¬ 
holkonzentration in der Atemluft durch den „Alcomat“. Auch in 
der Astronomie werden IR-Spektren verwendet, um die Zusam¬ 
mensetzung von Gasen auf weit entfernten Himmelskörpern zu 
analysieren. 

Kernresonanzspektroskopie 

Atomkerne von Atomen mit ungeraden Massenzahlen, wie 1 H, 
13 C und 17 0, verhalten sich wie kleine Magnete. Sie richten sich 
parallel zu einem von außen angelegten starken Magnetfeld 
aus. Werden Radiowellen geeigneter Wellenlänge (d.h. auch 
richtiger Energie) eingestrahlt, dann klappen die kleinen Mag¬ 
nete in eine antiparallele Stellung um. Die Energie, die bei die¬ 
sem Resonanzvorgang für das Umklappen aufgenommen wird, 
kann man als Signal aufzeichnen. 

Je nach der Stellung eines Wasserstoffatoms in einem Molekül 
erscheint das Signal für sein Umklappen bei Einstrahlung ver¬ 
schiedener Wellenlängen, weil das äußere Magnetfeld durch die 
verschiedenen Elektronenwolken verschieden stark abge¬ 
schirmt wird. Diese Erscheinung heißt „chemische Verschie¬ 
bung“. Im Ethanol gibt es beispielsweise drei verschiedenartige 
Wasserstoffatome und daher drei Signale, deren Flächen sich 
wie 1:2:3 verhalten, weil in der OH-Gruppe ein Wasserstoff 
gebunden ist, in der CH 2 -Gruppe zwei gleichwertige Wasser¬ 
stoffe und in der CH 3 -Gruppe drei gleichwertige Wasserstoffe 
gebunden sind. Für den Dimethylether, der zum Ethanol isomer 
ist (beide Stoffe haben die Summenformel C 2 H 6 0), erscheint nur 
ein Resonanzsignal, weil alle sechs Wasserstoffe gleichartig 
sind. Durch die Aufnahme von NMR-Spektren (die Abkürzung 
stammt aus dem Englischen für „Nuclear Magnetic Resonance“) 
kann die Struktur eines Stoffes ermittelt werden. 13 C-NMR- 


Molekül- 

schwingungen 
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absorbierte 

Energie 


absorbierte 

Energie 




NMR-Spektrum 
von Ethanol 


NMR-Spektrum 
von Dimethylether 


Spektren geben direkten Aufschluss über das Kohlenstoffske¬ 
lett eines Moleküls. 

Massenspektrometrie 

Diese Methode gehört nicht im eigentlichen Sinn zur Spektro¬ 
skopie, da es nicht um die Absorption oder Emission elektro¬ 
magnetischer Strahlen geht. Die Moleküle werden im Hochva¬ 
kuum mit Elektronen beschossen, dadurch ionisiert und auch 
zum Teil in Bruchstücke gespalten. Die meisten Teilchen erhal¬ 
ten eine einfach positive Ladung und können in einem elektri¬ 
schen Feld beschleunigt werden. Anschließend fliegen sie durch 
ein inhomogenes Magnetfeld und werden dort je nach ihrer 
Masse verschieden stark abgelenkt. Die aufgetrennten Teilchen 
werden der Reihe nach durch einen Detektor erfasst, wobei 
Signale aufgezeichnet werden, deren Höhen der Menge der 
betreffenden Teilchensorten entsprechen. Es entsteht ein Mas¬ 
senspektrum. Die höchste Masse entspricht dem gesamten 
Molekül, die kleineren den verschiedenen Bruchstücken. Je 
nach der Struktur eines Moleküls sind bestimmte Bruchstücke 
besonders stabil und geben daher ein großes Signal. Aus dem 
Spektrum kann daher die Struktur eines Moleküls abgeleitet 
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werden. Die Methode ist sehr empfindlich und wird häufig in 
Kombination mit der Gaschromatografie verwendet. 


Stoffe und Analysen 


Chromatografische Methoden 

Das Prinzip der Chromatografie wurde schon besprochen (vgl. 
1.2.4 Trennung von Stoffgemischen). In der Umweltanalytik 
werden vor allem die Gaschromatografie und die Hochleis- 
tungsflüssigkeitschromatografie (HPLC) verwendet. 

Gaschromatografie 

Die zu analysierenden Stoffe werden verdampft und mit Hilfe 
eines inerten Gases (He, H 2 , N 2 ...) als mobile Phase (Trägergas 
genannt) durch ein Rohr (Durchmesser 2-5 mm, Länge 1-5 m; 
bei Kapillaren Durchmesser 0,1-1 mm, Länge 10-100 m) trans¬ 
portiert, in dem sich die stationäre Phase befindet. Diese kann 
ein Feststoff sein oder eine schwer flüchtige Flüssigkeit. Die zu 
trennenden Stoffe werden durch Adsorption oder Verteilung an 
der stationären Phase verschieden stark zurückgehalten. Sie 
erreichen nacheinander den Detektor, der z. B. die Abnahme der 
Wärmeleitfähigkeit gegenüber dem reinen Trägergas misst und 
über einen Schreiber aufzeichnet. Bei guter Trennung entsteht 
ein Chromatogramm mit so vielen Spitzen (Peaks), wie Substan¬ 
zen in der Probe enthalten sind. Die Zeit, die zwischen dem Ein¬ 
spritzen der Probe und dem Erscheinen eines Peaks vergeht, 
heißt Retentionszeit. Die Fläche unter dem Peak gibt die Menge 
des Stoffes an. Wenn der Gaschromatograf mit Vergleichssub¬ 
stanzen bekannter Struktur und Menge kalibriert wurde, kön¬ 
nen Stoffgemische qualitativ und quantitativ analysiert werden. 

Hochleistungsflüssigkeitschromatografie (HPLC) 

Stoffe, die sich nicht unzersetzt verdampfen lassen, werden 
durch HPLC getrennt. Gegenüber der normalen Säulenchroma- 
tografie, bei der die mobile Phase durch ihren eigenen hydrosta¬ 
tischen Druck fließt, muss bei der HPLC hoher Druck (über 100 
bar) eingesetzt werden, weil die dicht gepackten, feinen Trenn¬ 
partikel (Korngröße ca. 3-10 pm) den Durchfluss stark behin¬ 
dern. Die Trennleistung wird dafür wesentlich besser und es 
können sehr ähnliche Stoffe getrennt werden. Ein HPLC-Gerät 
besteht aus vier Hauptteilen: Pumpe, Einspritzsystem (meist für 
100-200 |jl Probe), Trennsäule (meist ca. 5 mm Durchmesser, 
250 mm Länge, thermostatisiert) und einem Detektor (meistens 
für optische Eigenschaften) mit Auswertesystem. 


Prinzip eines 
Gaschromato¬ 
grafen 



Gaschromatogramm 

i-Butan 



Retentionszeiten 
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5.2 Ökosysteme 

Der Abschnitt 3.1 Luft enthält die Definition: 

Ökologie ist die Wissenschaft von den Wechselbeziehungen 
zwischen Lebewesen und allen Bedingungen der Umwelt. 

Die neue Ökologie verknüpft biologische, chemische und physi¬ 
kalische Einzeldaten oft mit mathematischen Methoden. Sie ent¬ 
wickelt Denkmodelle, die unsere Welt möglichst genau 
beschreiben. 

Ökosystem ist das Wirkungsgefüge zwischen Lebewesen 
untereinander und mit ihrem Lebensraum. Ein Ökosystem ent¬ 
hält Produzenten (grüne Pflanzen) und Destruenten (Zersetzer, 
z. B. Bakterien, Pilze), häufig mit dazwischengeschalteten Kon¬ 
sumenten (Verbraucher, z. B. Tiere, Menschen). Zwischen diesen 
Gruppen besteht ein Stoffkreislauf. 

Biotop ist der von einer Lebensgemeinschaft besiedelte Raum 
mit seinen physikalischen und chemischen Faktoren. 

Biomasse ist die Gesamtheit aller lebenden und toten Organis¬ 
men eines Ökosystems und der von ihnen stammenden Sub¬ 
stanz. Weltweit entstehen auf dem Festland im Jahr etwa 
2 ■ 10 11 t Biomasse. 

Ökosysteme sind offene Systeme, die von der Sonne Energie 
aufnehmen: Bis zu 50% wird Sonnenlicht von den grünen Pflan¬ 
zen absorbiert, bis zu 8% wird es in chemische Energie verwan¬ 
delt. 

Assimilation ist die Aufnahme von Materie und Energie durch 
Organismen. 


Luft vermittelt den Gasaustausch von Sauerstoff und Kohlendi¬ 
oxid. 

Wasser ist Hauptbestandteil aller Lebewesen, das Transport¬ 
mittel für Stoffe, die von Lebewesen gebraucht werden. 

Boden ist der Lebensraum für viele Arten, Wurzelraum der 
Pflanzen und Wasserspeicher. 


Ökosysteme haben sich im Laufe langer Zeiträume entwickelt, 
sie werden vor allem vom Menschen verändert, nicht immer 
aufbauend, vielmehr zerstörend: Luftverschmutzung, Was¬ 
serverschmutzung, Erdverschmutzung. 
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Ökokatastrophen werden von den Futurologen (den 
Zukunftsforschern) vorausgesagt, wenn nicht Abwehrmaßnah¬ 
men getroffen werden: Bevölkerungsstabilisierung, Energieein- 
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sparung, Beschränkung des Wirtschaftswachstums, Recycling 
(Wiederverwendung) von Stoffen, Verstärkung des Umwelt¬ 
schutzes. 


5.2 .1 Stoffkreisläufe und Energiefluss 

In den Abschnitten 3.1 und 3.2 sind die allgemein bekannten 
Kreisläufe der Luft und des Wassers angegeben worden. 

Die Ökologie untersucht die Systeme genauer. Wichtig sind der 
Sauerstoffkreislauf, der Wasserkreislauf, der Kohlenstoffkreis¬ 
lauf, der Stickstoffkreislauf, der Phosphorkreislauf. 

Von diesen Stoffkreisläufen unterscheidet sich der Energiefluss: 

Die Sonne ist der Hauptenergiespender. 

Die Energie fließt nur in einer Richtung. 

Die Energie verursacht die Stoffkreisläufe. 



eingestrahlte Kohlendioxid C0 2 ca. 10 11 Tonnen/Jahr 
Energie 


ca. 10 22 kJ/Jahr 


aufgenommene 

Energie 

ca. 5 • 10 18 kJ/Jahr 


Wasser 



Materiefluss in der Biosphäre 

Lebewesen verwerten nur einen Bruchteil der eingestrahlten 
Energie, die Pflanzen mit der Fotosynthese meist nur 1 bis 3%. 

Ein Teil der Lichtenergie wird in Wärmeenergie umgewandelt, 
ein großer Teil wird zurückgestrahlt. 
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Unter Primärenergie versteht man die im Energieträger ange¬ 
häufte, aber noch nicht unmittelbar nutzbare Energie (Rohener¬ 
gie). 

Sekundärenergie wird durch Umwandlung aus Primärenergie 
gewonnen. 

Jeder künstliche Eingriff erfordert Energie, und jede Energiege¬ 
winnung ist mit viel Abwärme verbunden. Sie führt zur Wärme¬ 
belastung der Umwelt, zur lokalen, vielleicht sogar zur weltwei¬ 
ten Veränderung des Klimas. 


Unsere Umwelt wird in Sphären eingeteilt: Die Atmosphäre, die 
Lufthülle der Erde, mit einer fließenden Grenze zum Weltall. Die 
Hydrosphäre aus Ozeanen und anderen Gewässern. Die Litho¬ 
sphäre, die äußerste Gesteinsschicht der Erde. Im Boden durch¬ 
dringen sich diese drei Sphären. Die Biosphäre entwickelt sich 
in der Hydrosphäre, der Atmosphäre und im Boden. 

Durch die Energie der Sonne und die Erdwärme werden Stoff¬ 
ströme zwischen den Sphären aufrechterhalten. Die Kreisläufe 
der Stoffe greifen ineinander. Im Wasser-Kreislauf bewegen 
sich durch Verdunstung und Niederschläge jährlich etwa 
500000 km 3 Wasser (vgl. 3.2 Wasser). 

Der Sauerstoff-Kreislauf hängt über die Fotolyse des Was¬ 
sers bei der Fotosynthese mit dem Wasser-Kreislauf zusammen. 
Die Lufthülle enthält größenordnungsmäßig 10 15 t Sauerstoff. 
Davon werden jährlich etwa 3-10 11 t für Oxidationsprozesse 
verbraucht und durch Fotosynthese wieder gebildet. 

Der Kohlenstoff-Kreislauf ist über die Fotosynthese mit dem 
Sauerstoff-Kreislauf verknüpft. Die Atmosphäre enthält ca. 
7-10 11 t Kohlenstoff in Form des Kohlendioxids, die Hydro¬ 
sphäre (vor allem die Ozeane) ca 4 ■ 10 13 1 Kohlenstoff als gelös¬ 
tes Kohlendioxid. Die lebende und die abgestorbene Biomasse 
enthält ca. 2 ■ 10 12 1 Kohlenstoff. Rund 10 11 1 Kohlenstoff werden 
jährlich durch die Fotosynthese gebunden und durch die 
Atmung wieder freigesetzt. Etwa 7 ■ 10 9 t Kohlenstoff gelangen 
jährlich durch Brandrodung und die Verbrennung fossiler Koh¬ 
lenstoffvorräte in die Atmosphäre und können nicht vollständig 
gebunden werden. So steigt seit vielen Jahren der Kohlendioxid¬ 
gehalt der Luft jährlich um etwa 0,5% an (vgl. 5.2.2 Ökosystem 
Luft). 

Der Stickstoff-Kreislauf hängt, wie die anderen Kreisläufe, 
mit der Biosphäre zusammen. Alle Organismen brauchen Stick¬ 
stoff für den Aufbau von Proteinen, Nucleinsäuren und kleine¬ 
ren Molekülen. In der Atmosphäre befinden sich ca. 4 ■ 10 15 1 ele¬ 
mentaren Stickstoffs, der von den meisten Organismen nicht 
verwendet werden kann. Die Stickstofffixierung besteht in einer 
Reduktion zur Oxidationszahl -3. Biologisch ist das die Bildung 
von Ammoniumsalzen in Bakterien und Blaualgen, technisch ist 
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es die Ammoniaksynthese nach Haber-Bosch. Nitrifizierende 
Bakterien oxidieren Ammoniak zum Nitrat (Oxidationszahl +5). 
Denitrifizierende Bakterien oxidieren bei Sauerstoffmangel ihre 
Nahrung mit Nitrat, wobei wieder elementarer Stickstoff gebil¬ 
det wird. So schließt sich der Kreis. Nitrat kann auch von Pflan¬ 
zen reduziert und in Proteine (Oxidationszahl -3) eingebaut 
werden. Pflanzen können auch Ammoniumsalze als Stickstoff¬ 
quelle verwenden, wobei diese nicht so leicht aufgenommen 
werden wie die Nitrationen. Beim Abbau abgestorbener Pflan¬ 
zen entstehen wieder Ammoniumsalze. Pflanzeneiweiß wird 
von Säugetieren in ihr arteigenes Eiweiß umgebaut. Dabei wird 
ein Teil des Stickstoffs als Harnstoff (NH 2 -CO-NH 2 ) ausgeschie¬ 
den, der wieder als Nährstoff für Pflanzen dienen kann (vgl. 
5.2.4 Ökosystem Boden). In der Biosphäre sind insgesamt etwa 
10 12 t Stickstoff enthalten, zum Großteil in der toten Biomasse 
(Humus). Die lebende Biomasse enthält etwa IO 10 t Stickstoff. 

Der Phosphor-Kreislauf spielt sich nur in der Lithosphäre 
und der Hydrosphäre ab, da sich keine flüchtigen Phosphorver¬ 
bindungen bilden. In den Organismen ist Phosphor als Baustein 
der Nucleinsäuren und Lipide enthalten und spielt eine wesent¬ 
liche Rolle im Energiestoffwechsel (ADP/ATP). Gespeichert wird 
Phosphor in Knochen und Zähnen. Phosphor begrenzt das 
Wachstum der Biosphäre, da er meist in Form schwer löslicher 
Phosphate vorliegt (vgl. 5.2.3 Ökosystem Wasser). Man schätzt 
das Phosphor-Reservoir in der Land-Biomasse auf 2 • 10 9 1. Der 
biologische Kreislauf des Phosphors verläuft sehr schnell. 

Der Schwefel-Kreislauf entstand wahrscheinlich früh in der 
Erdgeschichte. H 2 S kann durch bakterielle Fotosynthese zu Sul¬ 
fat oxidiert werden und dieses durch bakterielle Atmung wieder 
zu H 2 S reduziert werden. H 2 S kann durch andere Bakterien auch 
zu elementarem Schwefel oxidiert werden. Am Schwefel-Kreis¬ 
lauf sind außerdem die Stoffe S0 2 , CS 2 , COS und (CH 3 ) 2 S in grö¬ 
ßeren Mengen beteiligt. Weitere Biomoleküle (z. B. Proteine) ent¬ 
halten Schwefel. Das Schwefel-Reservoir der Biosphäre wird auf 
6 • 10 9 1 geschätzt. Die jährlich anthropogene Schwefelemission 
beträgt ca. 8-IO 7 t, aus dem Vulkanismus kommen ca. 3 -10 6 t 
im Jahr und aus biologischen Emissionen 5 -10 7 1 im Jahr. Diese 
Emissionen gehen in Form von Sulfationen wieder ins Wasser 
und in den Boden zurück. 
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Gesamtemission 
Österreichs 1997 
C0 2 : 70,7 Mio.t 



Kl.V = 

Kleinverbraucher 
V = Verkehr 
Kraftw. = 

Kraft- und Heizwerke 
Ind. = Industrie 


5 . 2.2 Ökosystem Luft - Luftverschmutzung 

Abschnitt 3.1 zeigt die Zusammensetzung der Luft und den 
Sauerstoffkreislauf auf: 


Sauerstoff 

Stickstoff 

Edelgase 

Kohlendioxid 


20,95 Vol.-Anteil in % 
78,08 Vol.-Anteil in % 
0,94 Vol.-Anteil in % 
0,03 Vol.-Anteil in % 


Sauerstoff 



Verbrennung 
liefert Energie 



Fotosynthese 

erfordert 

Sonnenenergie 




Kohlendioxid 


Bedeutung des Kohlendioxids für das Klima 

Der Kohlendioxidgehalt der Luft ist zwar gering, er ist außer 
dem Grundstoff für die Pflanzen der Wärmespeicher für die Erd¬ 
oberfläche, denn die atmosphärische Kohlendioxidschicht 
absorbiert die Wärme und hält die abgestrahlte Wärme zurück. 
Zusammen mit dem Wasserdampf bildet Kohlendioxid eine iso¬ 
lierende Hülle, die am Tage das Aufheizen der Atmosphäre, bei 
Nacht und im Winter durch Zurückstrahlung den Abfall der 
Bodentemperatur verhindert. 

Zunahme des Kohlendioxidgehaltes 

Im Laufe der Zeiten ist der Kohlendioxidgehalt der Luft ange¬ 
stiegen. Ursachen sind Vulkanausbrüche, Steppen- und Wald¬ 
brände und in jüngster Zeit die gesteigerte Verbrennung von 
Erdöl, Erdgas, Kohle und Holz in Kraftwerken und Kraftfahrzeu¬ 
gen, Brandrodung der tropischen Wälder. 

Diese Zunahme führt zu einer Erwärmung der Erdatmosphäre. 
So hat man festgestellt: 

Kohlendioxidgehalt Jahresdurchschnittstemperatur 
1880 295 ppm 14,6°C 

1980 350 ppm 15,4°C 

An dieser Steigerung sind die USA, die ehemalige Sowjetunion, 
die EG und Japan zu zwei Dritteln beteiligt. Es wird geschätzt, 
dass der Kohlendioxidausstoß um 40% vermindert werden 
muss, wenn die Temperatur im Jahre 2100 nicht um 1 bis 2°C 
steigen soll. Dazu wären vor allem notwendig: die Verbesserung 
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des Wirkungsgrades der Kraftwerke, der Kraftfahrzeuge, der 
Heizanlagen sowie des Wärmeschutzes der Gebäude, die Kraft- 
Wärme-Koppelung, der Ausbau des Fernwärmenetzes. 

Der Kohlendioxidausstoß in Österreich liegt seit 1980 zwischen 
60 und 70 Mill. Tonnen im Jahr und etwa 20% über dem Ziel der 
Toronto-Konferenz 1988. 

Treibhauseffekt 

Die kurzwellige Lichtstrahlung der Sonne erwärmt die Erdober¬ 
fläche. Der überwiegende Teil der Wärme-(Infrarot-)Strahlung 
wird wieder in den Weltraum abgegeben. Ein Teil wird durch 
den Wasserdampf und das Kohlendioxid der Luft absorbiert. 

Durch diesen natürlichen Treibhauseffekt ist die Jahresdurch¬ 
schnittstemperatur der Erdatmosphäre ca. 15°C (ohne den 
Effekt wurde theoretisch eine Temperatur von -18°C berech¬ 
net). Der Treibhauseffekt wird durch anthropogene Emissionen 
verstärkt. 

Die wärmewirksamen Spurengase Kohlendioxid, Stickoxide, 

Methan und die Fluor-Chlor-Kohlenwasserstoffe (FCKW), die 
sich in der Luft befinden, wirken wie das gläserne Dach eines 
Treibhauses. Sie stören den Wärmehaushalt der Erde, indem sie 
die Wärmeabstrahlung in den Weltraum verhindern. Den größ¬ 
ten Anteil - etwa die Hälfte - hat das Kohlendioxid. 

Große Mengen von Methan entstehen durch Verdauungsvor¬ 
gänge bei der Massentierhaltung, in Deponien und in sumpfi¬ 
gen Reisfeldern. 

Die Fluor-Chlor-Kohlenwasserstoffe, die beim Schäumen von 
Kunststoffen und beim Einsatz als Wärmeträger in Kühlschrän¬ 
ken und Klimaanlagen, als Reinigungsmittel frei werden, tragen 
schon in geringer Konzentration zur Aufheizung der Atmo¬ 
sphäre bei. 

Man nimmt an, dass die Erwärmung der Erdoberfläche zum 
Abschmelzen der Polkappen, zum Anstieg des Wasserspiegels 
der Weltmeere und damit zur Überflutung tief gelegener 
Küstengebiete führen wird. 

Der Gehalt der Atmosphäre an Treibhausgasen soll durch Ver¬ 
ringerung der Waldrodung, der Kohlendioxidemission, durch 
Aufgabe des Wanderfeldbaus, durch Wiederaufforstung und 
durch die Vermeidung der Fluor-Chlor-Kohlenwasserstoffe ver¬ 
kleinert werden. 

Bei den Umweltkonferenzen von Rio de Janeiro 1992 und Kyoto 
1997 wurden entsprechende Maßnahmen vorgeschlagen. Die 
von den Teilnehmern akzeptierte Verminderung der Kohlendi¬ 
oxidemission (um etwa 8%) ist sicher nicht ausreichend. 
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Ozon - Ozonloch 

Eine besondere Bedeutung hat das Ozon. Es ist in großer Ver¬ 
dünnung hochgiftig: 1 bis 2 ppm reizen die Schleimhäute und 
verändern die Lungenzellen. Es ist giftig für Mikroorganismen 
und wird daher für die Desinfektion verwendet. 

Ozon bildet sich bei Blitzschlägen und beim Gebrauch der 
Höhensonne. Es entsteht bei der Reaktion von Sauerstoff mit 
Stickoxiden unter Lichteinwirkung. Auspuffgase der Autos und 
Abgase von Heizwerken verursachen daher Ozonbildung. Man 
hat festgestellt, dass sich in 18 bis 25 km Höhe (im Bereich der 
Stratosphäre) eine Ozonschicht befindet, die sich bis 15 km 
herab und bis 55 km hinauf ausbreitet. Diese Ozonschicht bil¬ 
det einen Schutzschild für die Erdoberfläche gegen ultraviolette 
Strahlung. Fremdstoffe in der Stratosphäre verändern die Ozon¬ 
konzentration. 

Die Entstehung des „Ozonloches“ hängt sowohl von meteorolo¬ 
gischen und klimatischen Bedingungen ab als auch von chemi¬ 
schen Reaktionen in der Stratosphäre. Ein Charakteristikum der 
Chemie der Atmosphäre sind die katalytisch wirksamen Spu¬ 
renstoffe: HO, H0 2 , H 2 0, NO, N0 2 , N 2 0, CI, CIO u.a. 

Die Ozonbildung erfolgt durch Einstrahlung von UV-Licht 
U< 240 nm): 

0 2 ^0 + 0 AH=+495 kJ/mol 
2 0 + 20; - 2 0 2 AH—206 kJ/mol 

3 0; - 2 0 3 AH =+289 kJ/mol 

Für die Anlagerung eines Sauerstoffatoms an ein Sauerstoffmo¬ 
lekül ist ein dritter Stoßpartner (0 2 - oder N 2 -Molekül) notwen¬ 
dig, der die überschüssige Energie aufnimmt. 

Während Sauerstoff kurzwelliges UV (A<240 nm) stark absor¬ 
biert, ist Ozon für die Absorption von UV zwischen 240 und 
310 nm verantwortlich. Darauf beruht seine Schutzwirkung 
(„Ozonschild“) für das Leben auf der Erde. Die Gesamtmenge 
des Ozons ist klein (3,6-10 12 kg oder < 1 ppm verglichen mit 
5 -10 18 kg Luft). Der Gehalt der Atmosphäre an Ozon wird in 
Dobson-Einheiten (DU) angegeben. 1 DU entspricht einer 
0,01 mm dicken Ozonschicht bei 1 bar und 0°C. Der globale Mit¬ 
telwert der Ozonmenge ist 322 DU. Würde man das Gas zu einer 
homogenen, über die Erde verteilten Schicht mit 1 bar und 0°C 
komprimieren, wäre die Schicht nur 3,22 mm dick. Sie ist daher 
gegenüber Störungen sehr empfindlich. Ein anthropogener 
Grund für den Zerfall des Ozons sind die FCKW. UV-Strahlung 
(< 220 nm) spaltet z. B. FCKW 22: 

CHCIF; U -X CHF; + CI 
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Das Cl-Atom (ein Radikal) ist ein wirksamer Katalysator: 

Cl + 0 3 -> C10 + 0 2 
CIO + O 3 -> 2 0 2 + CI 
2 0 3 -> 3 0 2 

Das Cl-Radikal wird immer zurückgebildet und zersetzt meh¬ 
rere tausend 0 3 -Moleküle. Im Ozonloch über der Antarktis 
nimmt dadurch die Ozonkonzentration im Polarfrühling bis zu 
50% ab. Im globalen Mittel beträgt die Ozonabnahme ca. 1%. 
Den Hauptanteil am Ozonabbau haben die FCKW, die etwa zehn 
Jahre brauchen, um vom Erdboden bis in die Stratosphäre zu 
diffundieren. Die FCKW haben die Markennamen „Freon“ und 
„Frigen“. 1987 wurden weltweit etwa 1,1 Mill. t erzeugt. Davon 
wurden etwa je 30 % als Treibmittel für Spraydosen, als Kühlmit¬ 
tel, als Aufschäumungsmittel und ca. 10% als Lösungsmittel 
verwendet. Der Flugverkehr trägt zum Ozonabbau wenig bei, 
wohl aber zum Treibhauseffekt. 

Die Vereinten Nationen bemühen sich im Rahmen ihres Umwelt¬ 
schutzprogramms um die Ozonproblematik. 1985 wurde das 
Wiener Abkommen zum Schutz der Ozonschicht von 21 Staa¬ 
ten unterzeichnet. 1987 wurde das Protokoll von Montreal 
über Stoffe, die den Abbau der Ozonschicht bewirken, ausgear¬ 
beitet. 162 Länder haben den vorgeschlagenen Maßnahmen 
zugestimmt. Bis 1999 sollen Produktion und Verbrauch der 
FCKW um 50% reduziert werden. Die FCKW-Produktion wurde 
zwar ab 1995 eingeschränkt, für den Export in Entwicklungslän¬ 
der darf aber immer noch produziert werden. Die österreichi¬ 
schen FCKW-Importe sind von 1989 bis 1995 von ca. 3 000 t auf 
ca. 100 t zurückgegangen. Die Halonimporte sind im gleichen 
Zeitraum von ca. 10 t auf null gefallen. Der österreichische Ver¬ 
brauch chlorierter Kohlenwasserstoffe hat von 1990 bis 1994 
von ca. 5 600 t auf ca. 2 200 t abgenommen. 

Obwohl ein sofortiges Verbot der FCKW sehr notwendig scheint, 
wehren sich viele Industrieländer dagegen, weil noch keine voll¬ 
wertigen Ersatzstoffe verfügbar sind. Voll fluorierte Kohlenwas¬ 
serstoffe wären geeignet, diese sind aber sehr teuer, weil noch 
keine geeigneten Verfahren für ihre industrielle Herstellung 
ausgearbeitet wurden. 


Luftverschmutzung 

Die Luft kann feste, flüssige und gasförmige Stoffe aufnehmen. 
In jüngster Zeit hat die allgemeine Luftverschmutzung ein sol¬ 
ches Maß erreicht, dass umfangreiche Messanlagen zur Überwa¬ 
chung der Reinhaltung der Luft eingesetzt werden müssen und 
dass Vorschriften erlassen werden, um die Luftverschmutzung 
zu verhindern. 


407 






Umwelt- und Arbeitsschutz 


Man kann zur Messung von Luftschadstoffen unterscheiden: 

• die kontinuierliche Messung 

• die integrale (summative) Messung 

• die Messung mit Bioindikatoren 

Die kontinuierliche Messung der Belastung der Atmosphäre 
durch Schadstoffe geschieht mit Messgeräten, die laufend, z.B. 
im Minutenabstand, die Schadstoffkonzentration feststellen 
und auf Mittelwerte umrechnen: für Schwefeldioxid, Stickoxide, 
Kohlenmonoxid, Staub, Ozon, Schwefelwasserstoff, Fluor- 
Chlor-Kohlenwasserstoffe, Kohlenwasserstoffe. 

Die integrale Messung stellt die Gesamtbelastung durch einen 
Schadstoff während eines Zeitraumes fest. Sie gibt einen Über¬ 
blick über die Luftbelastung. 

Die Messung mit Bioindikatoren: Das Vorkommen und die Schä¬ 
digung von Mikroorganismen, Tieren und Pflanzen werden 
untersucht. Durch Analysen werden Schadstoffe gemessen, die 
sich in Blättern und Nadeln angereichert haben. 

Die Verbrennungsprodukte aus Wohnungsheizungen, Industrie¬ 
betrieben, Kraftwerken und Fahrzeugen liefern: 

feste Stoffe, wie Ruß und Staub, meist in so feiner 

Form, dass sie sich nur schwer absetzen, 

flüssige Stoffe, wie feinste unverbrannte Öltropfen, die 
einen schmierigen Film geben, 

gasförmige Stoffe, die außer Kohlendioxid auch Kohlenmono¬ 
xid, Schwefeldioxid (bildet schweflige 
Säure), Stickstoffoxide (bilden Salpeter¬ 
säure) enthalten. 


Als Aerosole bezeichnet man feinste Stäube, Flüssigkeitströpf¬ 
chen, die in der Luft schweben. Sie verursachen die Trübung der 
Atmosphäre, sie reflektieren die Sonnenstrahlen, kühlen daher 
die Erdoberfläche ab. 

Die Schwebeteilchen haben Durchmesser von < IO" 4 cm. 
Schwermetallhaltige Aerosole setzen sich an Pflanzen und in 
Böden ab. 


Kohlenmonoxid ist in den Abgasen der Autos, Industriebe¬ 
triebe, kalorischen Kraftwerke, Müllverbrennungsanlagen, des 
Hausbrandes und im Tabakrauch enthalten. Es bindet 200- bis 
300-mal fester an Hämoglobin als der Sauerstoff. Geringe Men¬ 
gen Kohlenmonoxid blockieren daher den Sauerstofftransport 
im Blut (vgl. 3.5.2 Kohlenmonoxid). Bei einem Kohlenmonoxid¬ 
gehalt der Luft von 0,1 Vol.-% ist schon nach einer Stunde mehr 
als die Hälfte des Hämoglobins mit Kohlenmonoxid besetzt, ein 
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lebensbedrohender Zustand tritt ein. Der MAK-Wert wurde auf 
30 ppm festgesetzt. Bei Dauereinwirkung können sogar kleinere 
Konzentrationen (10 bis 20 ppm) zu einer Verminderung der 
Reaktionsfähigkeit und zu Benommenheit führen. Der Kohlen¬ 
monoxidgehalt von Autoabgasen ist je nach Betriebsart 1 bis 
10 Vol.-%, er wird durch den Autokatalysator um über 90% ver¬ 
ringert. 

Schwefeldioxid, Stickstoffoxide bilden sich vor allem bei 
der Verbrennung von Heizstoffen und Treibstoffen. Hauptemit¬ 
tenten von Schwefeldioxid sind in Österreich die Industrie, 
kalorische Kraftwerke und Heizanlagen der Kleinverbraucher. 
Hauptemittent von Stickoxiden ist der Verkehr. Schwefeldioxid 
reizt die Schleimhäute der Augen und der Atemwege (MAK-Wert 
2 ppm), Stickstoffdioxid vor allem die Atemwege (MAK-Wert 
5 ppm). Beide Gase schädigen empfindliche Pflanzen bei Lang¬ 
zeitbegasung schon in Konzentrationen < 1 ppm. 

In Österreich hat man sich bisher vor allem um die Verminde¬ 
rung von Schwefeldioxidemissionen bemüht. In den vergange¬ 
nen Jahren wurden die Grenzwerte für den Schwefelgehalt von 
Heizölen deutlich verringert. Im europäischen Durchschnitt 
liegt Österreich daher bezüglich des Pro-Kopf-Anteils der 
Schwefeldioxidemissionen im unteren Drittel. 

Während die Kohlendioxidemission in Österreich noch immer 
leicht steigende Tendenz hat und in den letzten Jahren um 70 
Mio. Tonnen pro Jahr lag, ist die Emission bei den Schadstoffen 
Kohlenmonoxid, Schwefeldioxid, Stickoxide, Staub und bei den 
unverbrannten Kohlenwasserstoffen (inkl. Lösungsmittel) deut¬ 
lich gesunken (Angaben in 1 000 t nach Berichten des Umwelt¬ 
bundesamtes). 



In diesen Bereichen waren seit 15 Jahren die größten Abnahmen 
bei S0 2 (86%) und Staub (55%) festzustellen, was auf verbes¬ 
serte Anlagentechnik zurückzuführen war (vgl. Entschwefe¬ 
lung, Entstickung, Entstaubung). Die Abnahme bei NO x (39%) 
und CO (24%) wurde auch durch verbesserte Fahrzeugtechnik 
(vgl. Autokatalysator) erreicht. Bei den Kohlenwasserstoffen 
stammt ein wesentlicher Beitrag aus dem Bereich der Lösungs¬ 
mittel (in verschiedenen Berichten findet man deutlich vonei¬ 
nander abweichende Zahlen). 


Gesamtemission 
Österreichs 1997 


CO: 1168000 t 




270 t 



NO x : 137500 t 

Kraftw. Kl.V 
7,5% 9,1% 


Staub: 30 9001 


Kraftw. 3,2% 



Kl.V = 

Kleinverbraucher 
V = Verkehr 
Kraftw. = 

Kraft- und Heizwerke 
Ind. = Industrie 
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C x H y : 300800 t 



Kl.V = 

Kleinverbraucher 
V = Verkehr 
Kraftw. = 

Kraft- und Heizwerke 
Ind. = Industrie 


Rauchgasreinigung 

Entstaubung: Feste und flüssige Partikel können gleichzeitig 
durch mehrere Verfahren abgeschieden werden: 

- Schwerkraft- und Fliehkraftabscheidung in Staubkammern 
bzw. Zyklonen 

- Nassabscheidung in Sprühwäschern 

- Elektrostatische Abscheidung an positiven Elektroden, nach¬ 
dem die Teilchen durch Sprühelektroden negativ aufgeladen 
worden sind 

- Mechanische Abscheidung mit Filtern aus anorganischen und 
organischen Geweben 

Am wichtigsten sind Elektrofilter und Gewebefilter. 

Entschwefelung: Schwefeldioxid kann durch Trocken- oder 
Nassverfahren in Rauchgasentschwefelungsanlagen (REA) abge¬ 
schieden werden. Durch Einblasen von Kalkmehl in den Ver¬ 
brennungsraum wird Schwefeldioxid gebunden. Diese trockene 
Abscheidung ist unvollständig. Durch Adsorption an Aktivkohle 
oder durch Absorption in Sprühwäschern kann eine vollständi¬ 
gere Abscheidung erreicht werden. Die Reaktionsgleichungen 
für die nasse Abscheidung sind: 

S0 2 + Ca(0H) 2 -+ CaS0 3 + H 2 0 
CaS0 3 + l Ä 0 2 + 2 H 2 0 - CaS0 4 ■ 2 H 2 0 

Der Gips wird aus der Waschlösung abgetrennt und deponiert 
oder bei genügender Reinheit zu Baustoffen verarbeitet. 

Entstickung: Stickoxide werden meistens durch selektive 
katalytische Reduktion (SCR-Verfahren) mit Ammoniak in 
DENOX-Anlagen entfernt. Typische Reaktionsgleichungen sind: 

Kat. 

4 NO + 4 NH 3 + 0 2 —» 4 N 2 + 6 H 2 0 

300-400 °C 

NO + N0 2 + 2 NH 3 —► 2 N 2 + 3 H 2 0 

Es gibt eine große Zahl von technischen Verfahren für die Ent¬ 
schwefelung und Entstickung, die verschiedene Vor- und Nach¬ 
teile haben. 
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Autokatalysatoren 

Da die Autoabgase einen sehr großen Anteil zur Luftverschmut¬ 
zung beitragen, haben Autokatalysatoren große Bedeutung für 
die Reinhaltung der Luft bekommen. Sie bestehen aus zwei 
Hauptteilen: 

- dem stahlblechummantelten Träger, einem in Längsrichtung 
von feinen Kanälen durchzogenen Keramikkörper mit einer 
Haftschicht (washcoat), 

- der katalytisch aktiven Schicht, aufgedampftem Platin, Rho¬ 
dium oder Palladium (2 bis 4 g). Der Katalysator ist erst ab 
300 °C voll funktionsfähig. 

Die wichtigsten bei der katalytischen Reinigung der Autoabgase 
auftretenden Reaktionen sind: 

Konvertierung (Umsetzung) von Kohlenwasserstoffen und Koh¬ 
lenmonoxid: 

C 8 H 18 + 2 % 0 2 8 C0 2 + 9 H 2 0 

CO + X A 0 2 - C0 2 

Reduktion der Stickoxide: 

C 8 H 18 + 25 NO - 8 C0 2 + 9 H 2 0 + N 2 
CO + NO - C0 2 + l A N 2 

Optimale Konvertierung erfolgt bei stöchiometrisch richtigem 
Verhältnis von Benzin und Sauerstoff (vgl. 4.3.5 Brennstoffe). 
Die Sauerstoffrestkonzentration im Abgas wird mit der Lambda- 
Sonde bei einer Arbeitstemperatur um 300°C zwischen Motor 
und Katalysator gemessen. Über die Sondenspannung U\ wird 



Zylinder¬ 

kolben 


Schema eines Lambda-Regelkreises 


Dreiwege¬ 

katalysator 

(Ausschnitt) 
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die Zusammensetzung des Kraftstoff-Luft-Gemisches geregelt. 
Ist die Sondenspannung U k zu groß, wird über ein elektroni¬ 
sches Steuergerät die Kraftstoffzufuhr vermindert, ist zu 
klein, wird die Kraftstoffzufuhr erhöht. 

Der Konvertierungsgrad k beschreibt die Wirksamkeit eines 
Katalysators. Er wird in Prozenten angegeben: 

k _ Eingangskonzentration - Ausgangskonzentration 

Eingangskonzentration 

Sowohl Lambda-Sonde als auch Katalysator werden durch Blei 
unwirksam, es muss bleifreies Benzin verwendet werden. 


Saurer Regen - eine Folge der Luftverschmutzung 

Regen weist wegen des Gehaltes an Kohlendioxid einen 
pH-Wert 6 auf, saurer Regen dagegen pH 4 bis 4,5. 

Schwefeldioxid (H 2 S0 3 und H 2 S0 4 ), Stickstoffoxide (HN0 3 ), Fluor 
(HF), Schwermetallverbindungen versauern die Atmosphäre, 
schädigen Nadeln und Blätter; dadurch wird die Wasserver¬ 
dunstung erhöht, das Bodenleben verarmt, die Wurzeln werden 
geschädigt, giftige Stoffe werden aufgenommen. 

Die Folgen der Entwaldung sind Versteppung und Verkarstung. 
Hohe Schornsteine verbreiten die Schädigung. 

Schadstoffe werden über hunderte Kilometer verfrachtet. Öster¬ 
reich erhält z. B. über 80% des Schwefeldioxids in seinen Nieder¬ 
schlägen aus dem Ausland. 


Inversionswetterlage - Smog 

(Wortbildung aus smoke [= Rauch] und fog [= Nebel]) 

Kalte Luft bleibt bei Windstille in Becken liegen. Die entste¬ 
hende Nebelschicht verhindert den Luftaustausch. Unter der 
Nebelschicht reichern sich giftige Gase an. Mit Schwefeldioxid 
und Ruß beladener Nebel trat früher häufig in London auf (Lon¬ 
don-Smog). Er verstärkt sich in der Nacht. Bei Inversionswetter¬ 
lage befindet sich über der kalten Bodenluft eine 5 bis 10 K wär¬ 
mere Luftschicht. Sie verhindert den Luftaustausch. Es bildet 
sich eine Sperrschicht in 100 bis 500 m Höhe, die den Abtrans¬ 
port der Schadstoffe in höhere Luftschichten verhindert, so 
dass sich in bodennahen Luftschichten Schwefeldioxid und 
Stickstoffoxide anreichern. Bei Sonneneinstrahlung entstehen 
aus Stickstoffoxiden, Luft und Kohlenwasserstoffen Oxidations¬ 
produkte wie Ozon, Aldehyde und Peroxyacetylnitrat (PAN) 
O 
ii 

CH 3 -C-0-0-N0 2 . Dieser fotochemische Smog bildet sich häu¬ 
fig um die Mittagszeit in Los Angeles (Los-Angeles-Smog). Da 
sich bei Inversionslagen vor allem die Autoabgase ansammeln, 


412 






Ökosysteme 


wird bei Smogwarnung verlangt, Autos ohne Katalysator ste¬ 
hen zu lassen. Bei den Alarmstufen 1 und 2 besteht Fahrverbot, 
Betriebe müssen ihre Emissionen vermindern. Die Anordnun¬ 
gen sind in den Ländern verschieden. 


5.2.3 Ökosystem Wasser - Wasserverschmutzung 

Abschnitt 3.2 enthält die Daten: 


Wasser ist die am weitesten verbreitete Verbindung, über 
70% der Erdoberfläche sind von Wasser bedeckt. 

Der Kreislauf des Wassers wird von der Sonnenenergie 
bewirkt: 

Wasserdampf der Atmosphäre 



verdunstet 

verdampft 


Wasser der Erdoberfläche 

Wasser besitzt große chemische Stabilität, geringe Wärmeleitfä¬ 
higkeit und einen hohen Siedepunkt. Es ist ein guter Wärme¬ 
speicher. Wasser hat eine große Oberflächenspannung, es wird 
deshalb in porösen Böden zurückgehalten und entgegen der 
Erdanziehungskraft in hohe Baumkronen transportiert. 

Da Wasser bei +4°C seine größte Dichte hat, frieren Seen nur sel¬ 
ten bis in die Tiefe zu. Da sich Wasser beim Gefrieren ausdehnt, 
schwimmt Eis auf Wasser. 

Wasser löst viele Stoffe in einem großen Temperaturbereich. 
Gelöster Sauerstoff macht das Leben im Wasser möglich. Die 
Sauerstofflöslichkeit nimmt mit steigender Temperatur ab. Bei 
Sauerstoffmangel sterben die meisten Wasserlebewesen. 

Wasser ist nicht nur ein Speicher und Transportmittel für Fest¬ 
stoffe, sondern löst viele Schmutzstoffe und verbreitet sie nicht 
nur auf der Erdoberfläche, sondern auch oft in der Erde. 

In den Wasserhaushalt greift der Mensch ein: Grundwasserent¬ 
nahme, Begradigung von Flüssen, Hochwasserschutzanlagen, 
Stauseen und vor allem Verschmutzung. 

Beispiele: Chlorierte Kohlenwasserstoffe werden als Fettlö¬ 
sungsmittel in Putzereien und Metall verarbeitenden Betrieben 
verwendet. Gelangen sie in den Boden, werden sie wegen der 
geringen Wasserlöslichkeit sehr langsam ausgewaschen. Nitrate 
kommen durch den sauren Regen und die Mineraldüngung in 
den Boden. Sie werden schnell ausgewaschen und verunreini¬ 
gen das Grundwasser. 
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Nutzwasser (Brauchwasser, Betriebswasser) 

In wasserreichen Ländern (wie Österreich) wird Trinkwasser im 
Haushalt oder in kleineren Betrieben auch zu hygienischen 
Zwecken (Toilettenspülung), zur Kühlung oder Reinigung ver¬ 
wendet. Es ist fraglich, ob man in Zukunft die Trink- und Nutz¬ 
wasserversorgung wird trennen müssen, da reines Wasser zu 
den wertvollsten und beschränkt verfügbaren Lebensmitteln 
gehört. In Großbetrieben ist diese Trennung aus Kostengründen 
heute schon üblich, da zum Kühlen billiges, feststoffarmes 
Flusswasser ausreicht. 


Zufluss 
400 mm — 
;ca. 35 Mrd. m 3 ) 


Niederschlag 
1190 mm 
(ca. 100 Mrd. m 3 ) 


Verdunstung 
480 mm 
(ca. 40 Mrd. m 3 ) 


Österreich 


Trinkwasser 
7 mm 


Nutzwasser 
17 mm 


| (ca. 


Abfluss 
1110 mm 
95 Mrd. m 3 ) 


Abwasser 
21 mm 


(ca. 0,6 Mrd. m 3 ) (ca. 1,5 Mrd. m 3 ) (ca. 1,8 Mrd. m 3 ) 


Wasserbilanz für Österreich (pro Jahr) 


Die öffentliche Wasserförderung beträgt ca. 440 Mill. m 3 pro 
Jahr, davon etwa die Hälfte Quellwasser und Grundwasser, ca. 
1 % Oberflächenwasser. 


Abwässer 

Früher - an vielen Orten der Erde noch heute - leitete man 
Abwässer in die Bäche, Flüsse, Seen und Meere. Dort werden die 
organischen Bestandteile von den im Wasser vorhandenen Mik¬ 
roorganismen als Nahrungsstoffe verwendet und so minerali- 
siert. Für ihren Stoffwechsel benötigen diese Kleinlebewesen 
Sauerstoff (aerober Stoffwechsel). In Seen kommt nur die Ober¬ 
fläche des Wassers mit Luft in Berührung. Eine Durchmischung 
der oberen und unteren Wasserschichten ist wegen des stabilen 
Temperatur- und Dichtegradienten nicht möglich. Aerobe Orga¬ 
nismen können nur in den obersten Schichten nährstoffreicher 
Seen leben. Sie sterben ab und sinken mit den Verunreinigun¬ 
gen in tiefere Schichten, wo Fäulnis und Verwesung auftreten 
und den See mit Schwefelwasserstoff und Ammoniak vergiften. 

Eine besondere Wirkung haben phosphathaltige Waschmittel. 
Das Enthärtungsmittel Phosphat düngt die Gewässer und 
bewirkt ein übermäßiges Pflanzenwachstum. Die im Wasser 
schwebenden Algen - das Phytoplankton - vermehren sich so 
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Temperatur- Sauerstoff¬ 
gradient konzentration 



Sauerstoffgehalt und Temperatur von 
Seen im Sommer (schematisch) 


stark, dass zwar der Sauerstoffgehalt des Wassers an der Ober¬ 
fläche zunimmt, aber in den tieferen Schichten durch Verwe¬ 
sung der abgestorbenen Kleinlebewesen abnimmt oder sogar 
vollständig verschwindet. 

Eutrophierung ist die Anreicherung von Nährstoffen in ste¬ 
henden oder langsam fließenden Gewässern. Durch Eutrophie¬ 
rung kann ein See „umkippen", er wird in der Folge zum toten Ge¬ 
wässer. 

Um dies zu vermeiden, hat die Industrie phosphatfreie 
Waschmittel auf den Markt gebracht. Sie verwenden als Ent¬ 
härtungsmittel einen künstlichen Zeolith Sasil (Sodium-Alumi- 
nium-Silicat). Sasil ist ein weißes Pulver aus würfelförmigen 
Kristallen mit abgerundeten Ecken und Kanten. Wegen des klei¬ 
nen Teilchendurchmessers von einigen Mikrometern (10 p,m) 
durchdringen die wasserunlöslichen Sasil-Partikel ungehindert 
die Maschen der Textilgewebe und setzen sich während des 
Waschens nicht ab. Das Kristallgitter enthält Porenöffnungen 
von 0,42 nm, in denen zwei Natriumionen gebunden sind, die 
gegen ein Calciumion ausgetauscht werden können. 

Magnesiumionen werden bei Gegenwart von Calciumionen nur 
wenig gebunden. Die Wascheigenschaften sind wie die der 
Phosphate. Zusätzlich bindet die große Oberfläche von Sasil 
Schmutzteilchen und gelöste Stoffe und wirkt als Kristallisati¬ 
onskeim für Kalk, der sich nicht mehr auf den Textilfasern 
absetzt. 

Neben der Reduzierung des Phosphateintrages hat man in den 
vergangenen Jahren die direkte Einleitung von Abwässern in die 
österreichischen Seen drastisch verringert. Ringleitungen brin¬ 
gen die gesammelten Abwässer zu Kläranlagen, von denen das 
gereinigte Abwasser in den Abfluss der Seen (Vorfluter) fließt. 


Enthärten 
mit Zeolith A 
(Sasil) 


Ca 2H 


I i I 
O O 

I I (-D 

-O-Si-O-Al-O- 
I + I 
0 2Na + 0 
I (- 1 ) I 

-O-Al-O-Si-O- 




-O-Si-O-Al-O- 

l L l 

O Ca 2+ O 
I (-D I 

-O-Al-O-Si-O- 
I I 
O O 
I I 
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Vier chemische Kenngrößen sind für die Beurteilung der Was¬ 
serqualität besonders wichtig: 

Der Sauerstoffgehalt des Wassers wird in mg/1 0 2 oder in Pro¬ 
zent der Sättigung angegeben (bei 0°C liegt die Sättigung bei ca. 
13 mg/1, bei 10°C bei ca. 11 mg/1, bei 20°C bei ca. 9 mg/1). Bei 
geringem Sauerstoffgehalt ist die Selbstreinigung der Gewässer 
nicht möglich (Önorm ISO 5813, Önorm M 6266 und M 6267). 

Der biochemische Sauerstoffbedarf (BSB) dient als Maß für 

den Gehalt eines Abwassers an biologisch abbaubaren Stoffen. 
Er gibt an, wie viel gelöster Sauerstoff von den Mikroorganis¬ 
men in einer bestimmten Zeit für den Abbau organischer Verun¬ 
reinigungen oder Stickstoffverbindungen benötigt wird. Nor¬ 
malerweise ermittelt man ihn für den Zeitraum von fünf Tagen, 
deshalb BSB 5 . 

Der chemische Sauerstoffbedarf (CSB) erfasst die Summe 
aller oxidierbaren Stoffe im Wasser einschließlich der schwer 
abbaubaren. Die Stoffe werden mit Kaliumdichromat oxidiert, 
und aus dem Dichromatverbrauch wird der Sauerstoffbedarf in 
Milligramm pro Liter berechnet. Bei häuslichen Abwässern ist 
der BSB 5 -Wert etwa 50% des CSB-Wertes, bei industriellen 
Abwässern weniger (Önorm M 6265). 

Der Gehalt an organischem Kohlenstoff (TOC vom engli¬ 
schen „Total Organic Carbon“) in mg/1 C zeigt die Menge der 
organischen Verunreinigungen an. Ein Vorteil der TOC-Werte ist, 
dass sie sehr schnell und mit sehr kleinen Probemengen ermit¬ 
telt werden können. Die Wasserinhaltsstoffe werden verbrannt, 
und die entstehende Kohlendioxidmenge wird durch Infrarot¬ 
spektroskopie oder andere Methoden bestimmt (Önorm 6284). 

Die Belastung häuslicher Abwässer, die täglich von einem Men¬ 
schen verursacht wird, entspricht einem BSB 5 von ca. 60 g 
0 2 /Tag. Die gleiche Belastung durch industrielle Abwässer wird 
als Einwohnergleichwert bezeichnet. 

Ein Einwohnergleichwert (EGW) entspricht einem BSB 5 -Wert 
von 60 g 0 2 /Tag. 

Man schätzt die Größenordnung des österreichischen Abwas¬ 
seraufkommens auf 24-29 Millionen EGW. Von dieser Abwasser¬ 
menge werden etwa 17-20 Mio. EGW mechanisch-biologisch 
gereinigt. 


Abwasserreinigung 

Für die Reinigung der Abwässer wurden mechanische, biologi¬ 
sche und chemische Verfahren entwickelt. 
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Die mechanisch-biologische Abwasserklärung mit Belebt¬ 
schlamm ist das wichtigste Verfahren. Grobe Sperrstoffe wer- 
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den an Rechen, Sand im Sandfang und aufschwimmende Stoffe 
im Ölabscheider zurückgehalten. Im Belebungsbecken dienen 
gelöste Schmutzstoffe den aeroben Bakterien und Kleinlebewe¬ 
sen als Nahrungsstoffe, sie werden so entfernt. Die Mikroorga¬ 
nismen wachsen und vermehren sich. Dazu muss Luft eingebla¬ 
sen werden, da die Mikroorganismen sonst absterben: 

Sauerstoff (0 2 ) C0 2 , H 2 0, N 2 


Mikroorganismen 


Organische Verunreinigungen Belebtschlamm (2-8 g/1) 

Die Mikroorganismen bilden Flocken. Dieser „Belebtschlamm“ 
setzt sich im Klärbecken ab. Das Absetzen kann durch Zugabe 
von Flockungsmitteln gefördert werden. Dazu kann man 
Eisen(II)-sulfat (ca. 50 g/m 3 Abwasser) benützen, wobei gleich¬ 
zeitig Phosphate ausgefällt werden. Von Nitrifikationsbakterien 
können Ammoniumionen zu Nitraten oxidiert werden, diese 
werden durch Denitrifikation in Stickstoff umgewandelt. Im All¬ 
gemeinen werden aber Phosphor- und Stickstoffverbindungen 
nur unvollständig entfernt, während Kohlenstoffverbindungen 
weitgehend abgeschieden werden. Bei einer Vollreinigung 
nimmt der BSB 5 um 90+5% ab, der Rest-BSB 5 des gereinigten 
Abwassers ist etwa 10-20 mg/1. 




Mechanische Stufe 


Biologische Stufe 


Rechen + Sandfang biologische 

(+Ölabscheidung) Vorklärung Reinigung Nachklärung 



Schema einer mechanisch-biologischen Kläranlage 

Die Abmessungen einer Kläranlage wählt man nach den anfal¬ 
lenden EGW. Die Regionalkläranlage Linz-Asten ist auf ca. 
800 000 EGW ausgelegt. Die Durchlaufzeit des Abwassers ist je 
nach anfallender Menge 8-12 Stunden. In der Stunde werden ca. 
30 000 m 3 Luft in die Belebungsbecken eingeblasen. Der biologi¬ 
sche Schlamm, der in der Kläranlage anfällt, besteht zu ca. 99% 
aus Wasser. Zur Nachbehandlung wird er zunächst eingedickt 
(auf ca. 90% Wasser). Vor der Entsorgung kann der Schlamm 
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anaerob ausgefault werden, wobei der Kohlenstoff in Biogas 
umgewandelt wird, ein Gemisch aus Methan und Kohlendioxid. 
Damit kann ein Großteil des Energiebedarfs der Kläranlage 
gedeckt werden (Pumpen, Presslufterzeugung, Heizung). Wei¬ 
tere Möglichkeiten der Schlammbehandlung sind Entwässern 
durch Filterpressen und Verbrennen oder Einsatz als Dünger. 
Bei Kläranlagen, die auch industrielle Abwässer verarbeiten, ist 
die Anwendung als Dünger zu vermeiden, da sich im Klär¬ 
schlamm toxische Schwermetalle und andere Schadstoffe anrei¬ 
chern. Der ausgefaulte Schlamm bzw. die Asche aus der Ver¬ 
brennung müssen deponiert werden. 

Die Wasserqualität stehender und fließender Gewässer kann 
chemisch und biologisch geprüft werden. Chemische Kenngrö¬ 
ßen erfassen den momentanen Zustand des Gewässers zum 
Zeitpunkt der Probenahme. Die vier wichtigsten Kenngrößen 
(Sauerstoffgehalt, BSB, CSB und TOC) wurden schon beschrie¬ 
ben. 

Biologische Parameter (Önorm M 6231), wie der Artenreich¬ 
tum der Wasserorganismen, erlauben den Langzeitzustand der 
Gewässer zu beurteilen. Damit werden auch Auswirkungen von 
Stoffen erfasst, die einer chemischen Analyse nicht zugänglich 
sind. Mit der Gewässerverunreinigung nimmt die Artenzahl der 
Wasserorganismen ab, die Menge einzelner Arten, vor allem 
jener, die von verwesenden Stoffen leben - den Saprobien -, zu. 
Daher wurde das Saprobiensystem geschaffen, das mit Leit¬ 
organismen Gewässergüteklassen festlegt. Seen werden in vier 
Klassen (I bis IV) eingeteilt, Fließgewässer in sieben (zusätzliche 
Zwischenstufen I/II, II/III, III/IV). 

Güteklasse I: Das Wasser ist unbelastet bis gering belastet, 
d.h. nährstoffarm und sauerstoffreich. Bakterien und Bakte¬ 
rienfresser sind kaum vorhanden. Insektenlarven sind Nahrung 
für Edelfische, die hier laichen. 

Güteklasse II: Das Wasser ist mäßig belastet und ein ertragrei¬ 
ches Fischwasser. Es zeigt eine große Mannigfaltigkeit von 
Pflanzen und Tieren. Moostierchen und Schwämme treten auf. 

Güteklasse III: Das Wasser ist stark verschmutzt. Stürmische 
Oxidation führt zu großer Sauerstoffzehrung. Es kommen weni¬ 
ger empfindliche Fische (z. B. Karpfen, Aale, Regenbogenforelle) 
vor. Fischerträge sind gering und periodische Fischsterben sind 
wahrscheinlich. Moostierchen und Schwämme gibt es nicht, 
dafür massenhaft Bakterien, Algen und Wasserpflanzen. 

Güteklasse IV: Das Wasser ist übermäßig verschmutzt, sein 
Sauerstoffgehalt sehr gering. Schwefelwasserstoff wird gebil¬ 
det. Es gibt weder Fische noch Grünalgen, Wasserpflanzen, 
Moostierchen oder Schwämme. Dafür tritt eine Massenentwick¬ 
lung von Bakterien, einzelligen Bakterienfressern und Abwas¬ 
serpilzen auf. 
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Wassergüteklassen 


Güte¬ 

klasse 

(Farb- 

code)* 

Arten¬ 

zahl 

Indivi¬ 

duen¬ 

zahl 

Keimzahl 
pro ml 

(^-Sätti¬ 
gung 
in % 

bsb 5 

mg/1 

CSB 

mg/1 

I 

(blau) 

7 \ 

n 

0-500 

min. 80 

0-1 

1-2 

II 

(grün) 



500-10000 

min. 50 

2-5 

5-12 

III 

(gelb) 

\7 

/ 

10000-100000 

min. 30 

7-15 

18-22 

IV 

vy 

/ \ 

>100000 

0-30 

>25 

>30 

(rot) 




* Gewässergüten von Fließgewässern und Seen sind wegen verschiedener Beur¬ 
teilungsmerkmale nicht genau vergleichbar. Seen werden außer mit den Zahlen 
der Güteklassen auch mit den Ausdrücken oligotroph (I), mesotroph (II), 
eutroph (III) und polytroph (IV) bezeichnet. Zu Fließgewässern sagt man oligo- 
saprob (I), mesosaprob (II und III) sowie polysaprob (IV). 


Die Gewässergüte der großen österreichischen Flüsse hat sich 
durch den Ausbau der Abwasserreinigungsanlagen stark ver¬ 
bessert. Meistens wird die Güteklasse II erreicht, nur in wenigen 
Abschnitten II—III. Bei Flüssen mit geringer Wasserführung hat 
sich trotz des Ausbaus der Kläranlagen die Situation nicht 
durchgehend verbessert. In Ober- und Niederösterreich, dem 
Burgenland, der Steiermark und in den Tourismusregionen 
Westösterreichs haben die meisten Fließgewässer Güteklasse 
II—III, im Waldviertel in einigen Abschnitten auch III—IV. Die 
Papier-, Zellstoff- und Zuckerindustrie hat durch innerbetriebli¬ 
che Kreisläufe, biologische Kläranlagen und Schließung einiger 
Standorte zur Verbesserung der Gewässergüte beigetragen. Die 
Zunahme der Verwendung von Chemikalien in Haushalt, 
Gewerbe, Industrie, Verkehr und Landwirtschaft schafft neue 
Probleme. 


5 . 2.4 Ökosystem Boden - Bodenverschmutzung 

Abschnitt 3.5.1 beschreibt mineralische Bestandteile des 
Bodens. 

Der Boden ist der belebte Teil der Erdkruste, ein Übergangsbe- 
reich zwischen der Gesteinsschicht (Lithosphäre), den Gewäs¬ 
sern (Hydrosphäre) und der Luft (Atmosphäre), der durch physi¬ 
kalische, chemische und biologische Vorgänge gebildet wird. Bo¬ 
den bildet sich sehr langsam. 

Der Boden ist ein dreiphasiges System. Etwa 50 bis 70% des 
Bodenvolumens bilden die feste Phase aus Mineralien und 
Humus. Der Rest sind Poren, die von der flüssigen Phase der 
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Bodenfeuchtigkeit und der gasförmigen Phase der Bodenluft 
erfüllt sind. 

Humus ist ein kompliziertes Gemisch organischer Stoffe, das 
bei der Zersetzung abgestorbener Biomasse entsteht. Im gesun¬ 
den Boden leben große Mengen von Mikroorganismen und 
Kleintieren. Diese beeinflussen die Eigenschaften des Bodens 
sehr stark. Werden die Mikroorganismen geschädigt, ver¬ 
schlechtern sich die Eigenschaften des Bodens. Im Gegensatz 
zu Luft und Wasser kann der Boden nicht „chemisch gereinigt“ 
werden. 

Der Boden enthält als Hauptnährstoffe: Sauerstoff, Kohlenstoff, 
Wasserstoff, Stickstoff, Phosphor, Kalium, Schwefel, Calcium 
und Magnesium. Lebensnotwendige Spurenelemente sind: 
Eisen, Mangan, Zink, Kupfer, Bor, Molybdän und Chlor. 

Eine wesentliche Voraussetzung für die Bodenfruchtbarkeit ist 
die Fähigkeit des Bodens, Wasser und Ionen festzuhalten 
(Adsorption). Diese Fähigkeit haben vor allem Tonminerale und 
Humus. Sie verhindern die Auswaschung der Pflanzennähr¬ 
stoffe. Der Ionenaustausch wird stark vom pH-Wert des Bodens 
und von Redoxreaktionen beeinflusst. 


Von den Hauptnährstoffen sind Stickstoff, Phosphor und 
Kalium oft nicht ausreichend vorhanden. Nach dem Minimum¬ 
gesetz von Liebig begrenzt dieser Mangel den Pflanzenwuchs 
und muss durch Düngung ausgeglichen werden. 

Das Wachstum einer Pflanze wird durch denjenigen Nährstoff 
bestimmt, der am wenigsten verfügbar ist. Der Mangel an einem 
Nährstoff kann nicht durch Überschuss an einem oder mehre¬ 
ren anderen ausgeglichen werden. 


Die Düngung ersetzt die Pflanzennährstoffe, die durch die 
Ernte entfernt werden. Die Nährstoffzufuhr und die Nährstoff¬ 
abfuhr (Nährstoffbilanz) sollen ausgeglichen sein. Überdün¬ 
gung schädigt das Bodenleben. Für eine optimale Düngung 
müssen Nährstoffvorräte durch Bodenuntersuchungen festge¬ 
stellt und mit dem Nährstoffbedarf der angebauten Pflanzen 
verglichen werden. Von einem vorhandenen Nährstoff ist nur 
ein Teil für die Pflanzen verfügbar. Ein Großteil der Nährstoffe 
wird durch Humifizierung (Humusbildung) in hochpolymere, 
schwer lösliche organische Verbindungen eingebaut und ist 
nicht direkt verfügbar. Erst durch Mineralisierung (oxidati¬ 
ven Abbau organischer Stoffe) entstehen wasserlösliche Salze, 
wie Nitrate, Phosphate und Sulfate, die von den Pflanzen aufge¬ 
nommen werden können. In Ackerböden sind beispielsweise 
vom vorhandenen Stickstoff mehr als 90% im Humus immobi¬ 
lisiert. Nur etwa 5% werden durch Mineralisierung mobilisiert 
und sind zunächst als Ammoniumion verfügbar. Durch Bakte¬ 
rien wird es zu Nitrat oxidiert (Nitrifikation). Ammoniumionen 
werden an Tonminerale adsorbiert und nicht ausgewaschen. 
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Nitrationen, die nicht schnell genug von den Pflanzen aufge¬ 
nommen werden, können ausgewaschen oder zu Luftstickstoff 
reduziert werden (Ausgasung). Es gibt keine wirkungsvolle Puf¬ 
fer- oder Depotwirkung für Nitrat im Boden. Wird außerhalb der 
Wachstumsphase gedüngt, so kann das Nitrat nicht von den 
Pflanzen aufgenommen werden und gelangt ins Grundwasser. 
Intensiv landwirtschaftlich genutzte Gegenden haben Schwie¬ 
rigkeiten, den neuen Grenzwert (ab 1. Juli 1994) von 50 mg 
Nitrat pro Liter im Trinkwasser einzuhalten. Ab 1. Juli 1999 soll 
der Grenzwert auf 30 mg pro Liter gesenkt werden. 


Was passiert mit dem Stickstoff im Boden? 


Organische 

Düngung 


Mineralische 

Düngung 


Entzug durch 
die Pflanzen 


mm 


V 


«A, 


V 


Organisch gebun¬ 
dener Stickstoff 
(Humus) 


Ausgasung 


NH 4 + 


Nitrifikation 


N0 3 


Auswa¬ 

schung 


Im Gegensatz zu Nitrat gibt es für Kalium und Phosphat ein 
Depot adsorbierter oder ausgefällter Ionen im Boden. Bei mäßi¬ 
ger Überdosierung durch Mineraldüngung können die beiden 
Ionen gespeichert und bei vorübergehendem Mangel wieder 
abgegeben werden. Ähnliches gilt für Calcium und Magnesium. 
Phosphateintrag in die Gewässer bei Mineraldüngung erfolgt 
durch Erosion, d. h. durch Abschwemmen der obersten Boden¬ 
oder Humusschicht. 

Lösliche Mineraldünger lassen sich wegen ihrer bekannten 
Zusammensetzung und direkten Verfügbarkeit besser dosieren 
als organische Dünger. Weltweit werden pro Jahr über 70 Mio. t 
Stickstoff in Mineraldüngern verbraucht. Ohne Düngung könnte 
die Weltbevölkerung nicht ausreichend ernährt werden. In 
Österreich führt allerdings die Anwendung der Düngemittel zu 
einer landwirtschaftlichen Überproduktion. 

Mineraldünger sind als Einnährstoffdünger und in verschiede¬ 
nen Variationen auch als Mehrnährstoffdünger im Handel. 
Stickstoffdünger werden auf der Grundlage des Haber-Bosch- 
Verfahrens mit großem Energieaufwand aus Luftstickstoff her¬ 
gestellt. Beispiele dafür sind: Ammoniumsulfat (NH 4 ) 2 S0 4 , 
Ammoniumnitrat NH 4 N0 3> Calciumnitrat Ca(N0 3 ) 2 und der 
natürliche Chilesalpeter (Natriumnitrat) NaN0 3 . Da reines 
Ammoniumnitrat explosionsgefährlich ist, wird es meist mit ca. 
20% Kalk- und Magnesitpulver gemischt und heißt Kalkammon- 
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Salpeter NH 4 N0 3 + CaC0 3 + MgC0 3 . Ein organischer Stickstoff¬ 
dünger ist Harnstoff (NH 2 ) 2 CO. Phosphatdünger werden aus 
natürlichen, schwer löslichen Mineralen hergestellt. Phosphorit 
wird durch Behandlung mit Schwefelsäure oder Salpetersäure 
wasserlöslich gemacht. Es entsteht Superphosphat Ca(H 2 P0 4 ) 2 
+ 2 CaS0 4 . 

Thomasmehl (von der Stahlerzeugung) ist ein Gemisch aus Cal- 
ciumphosphat und -silicat. Es wirkt wegen seiner geringeren 
Löslichkeit langsamer als Superphosphat. Als Kalidünger wird 
meistens Kaliumnitrat KN0 3 eingesetzt, das gleichzeitig als 
Stickstoffdünger wirkt. 

Schwer lösliche Düngemittel (Kompost, Klärschlamm, Gesteins¬ 
mehl u.a.) bewirken zwar geringere, aber ausgeglichenere und 
anhaltendere Düngung. Klärschlamm darf bei der Anwendung 
in der Landwirtschaft keine Schwermetalle enthalten. 

Nicht nur Naturgewalten, Erdbeben, Vulkanausbrüche, Über¬ 
schwemmungen, Dürrekatastrophen verändern die Erdoberflä¬ 
che, sondern auch der Mensch hat seit jeher in die Natur einge¬ 
griffen: 

Waldrodung, Weidelandschaften und Überweidung, Flurbereini¬ 
gung, Bergbau, Gewinnung von Brennmaterial, Einrichtung von 
Monokulturen (nur eine Pflanzenart wird angebaut): z. B. Getrei¬ 
defelder, Reisfelder, Apfelplantagen. 

Wälder sind Stabilisatoren der Umwelt, sie haben ausgleichen¬ 
de klimatische Wirkung, sind Wasserspeicher und Filter für 
Staub und Giftstoffe. 

Vor allem die moderne Landwirtschaft stört das biologische 
Gleichgewicht. Während sich früher der Boden durch die Brache 
- die Einschaltung einer oder mehrerer Vegetationsperioden 
ohne Anbau von Nutzpflanzen - erholen konnte, wird er durch 
den gesteigerten Einsatz von Kunstdünger und chemischen 
Schädlingsbekämpfungsmitteln aus dem Gleichgewicht 
gebracht. 

Die Schädlingsbekämpfung geschieht mit 

physikalischen Mitteln: Flammenwerfer gegen Heuschre¬ 

cken 

chemischen Mitteln: Pflanzenschutzmittel, Kontaktgifte, 

die bei Berührung wirken 

ökologischen Verfahren: Züchtung resistenter Kulturpflan¬ 
zen, Verschlechterung der Lebens¬ 
bedingungen der Schädlinge 

biotechnischen Verfahren: Anwendung von Lockstoffen, Hor¬ 
monen 

Pestizide (Biozide, Pflanzenschutzmittel) sind chemische 
Stoffe, die Pflanzen während ihres Wachstums vor Krankheiten 
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und tierischem Schädlingsbefall schützen, die Konkurrenz von 
Unkräutern unterbinden und Verluste nach der Ernte verhin¬ 
dern sollen. Häufig werden sie gemeinsam mit Düngemitteln 
eingesetzt. 

Die wichtigsten Gruppen der Pestizide sind die Insektizide 
(Insektenvertilgungsmittel), Herbizide (Unkrautvertilgungsmit¬ 
tel), Fungizide (Pilzvernichtungsmittel). 

Der weltweite Pestizidverbrauch (Wirkstoffmenge) stieg von 4,6 
Mio. t (1980) auf etwas über 6,4 Mio. t (1995, geschätzt). Fast 
300 verschiedene Wirkstoffe sind heute bekannt. Sie gehören 
verschiedenen Stoffklassen an. Viel verwendet werden chlo¬ 
rierte Kohlenwasserstoffe (DDT, Lindan u.a.), Phosphorsäure¬ 
ester (E 605), heterocyclische Ringe (Atrazin), substituierte Phe¬ 
nole, Nitroverbindungen, Harnstoffderivate, metallorganische 
Verbindungen (mit Hg, Sn, Zn), Derivate der Essigsäure u.a. Mit 
Hilfe der Biozide können etwa zwei Drittel der Welternte einge¬ 
bracht und sicher gelagert werden. Um dies auch in Zukunft 
sicherzustellen, ist eine Erhöhung der derzeit produzierten Bio¬ 
zidmengen nicht notwendig. Ohne Biozide könnte man nur ein 
Drittel der Ernte unverdorben einbringen und lagern. Eine große 
Rolle spielt dabei Methylbromid, das für 5-10% der Ozonzerstö¬ 
rung verantwortlich ist. 

Da Biozide auch für den Menschen giftig sind, ist ihre Verwen¬ 
dung problematisch. Vielfach findet man im Grundwasser Ein¬ 
zelstoffkonzentrationen von über 0,1 //g/Liter. Bei Verwendung 
als Trinkwasser muss in solchen Fällen mit Aktivkohle gereinigt 
werden. 

Folgende Probleme sind durch Biozidanwendung entstanden: 
Belastung von Nahrungsmitteln, Rückgang der Artenvielfalt, 
Vergiftungsunfälle, Rückstände im Boden, Belastung des Was¬ 
sers. 

Es werden Anstrengungen unternommen, die Anwendung von 
chemischen Mitteln in der Landwirtschaft zu vermindern, bei¬ 
spielsweise durch den integrierten Pflanzenschutz. Bisher 
waren die Erfolge nicht durchschlagend. 

Integrierter Pflanzenschutz schränkt den Einsatz von 
Insektiziden ein und verwendet Lebewesen zur Begrenzung der 
Populationsdichte schädlicher Tiere und Pflanzen. 

Vor allem bei Holzgewächsen werden Insekten mit ihren natürli¬ 
chen Feinden bekämpft. Im Autocidverfahren werden Insekten¬ 
männchen mit Röntgenstrahlen sterilisiert und ausgesetzt. Man 
verwendet Insektenhormone und biologische Insektizide, z. B. 
gegen Apfelwickler und Blattwespen. 

Auch wird die Resistenz, die Widerstandsfähigkeit der Pflanzen 
gegen schädliche Einflüsse (Hitze, Kälte, Gifte), erhöht. 
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Waldschäden 

Ein 1985 durchgeführter Vergleich westeuropäischer Länder - 
Zahlenmaterial aus Osteuropa lag nicht vor - ergab einen relativ 
guten Zustand der Wälder Österreichs. Bei den Nadelhölzern, 
die am stärksten vom Waldsterben betroffen sind, wurde der 
Anteil der geschädigten Bäume in Österreich mit 4% angegeben, 
während in nördlichen und westlichen Ländern die Schäden 
über 10% und bis 27,4% des Bestandes erfassten. Meldungen 
der Bezirksforstinspektionen gaben 1985 an: 18% der österrei¬ 
chischen Waldfläche sind durch Luftverunreinigungen geschä¬ 
digt, 15% durch biotische Faktoren, wie Insekten, Pflanzen, 
Pilze, Wild usw. und 8% durch Schnee oder Stürme. Die bundes¬ 
weite Waldzustandsinventur ergab zwischen 1985 und 1987: 63 
bis 67% gesunde Bäume, 30 bis 33% leicht geschädigte und 3,5 
bis 4,5% mittel oder stark geschädigte Bäume. Kritiker sind der 
Meinung, dass die Auswahl der Probeflächen zu einer Unter¬ 
schätzung der Schäden führt. Luftbilderhebungen durch Infra¬ 
rotbilder zeigten einen schlechteren Zustand des Waldes. 
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Schutz von Ökosystemen 


Neben den in Kapitel 5.2 behandelten Schadstoffen können ver¬ 
schiedene Gifte in die Luft, das Wasser und den Boden gelangen 
und die Ökosysteme beeinträchtigen. 

Dazu gehören beispielsweise Metalle wie Blei, Cadmium, Queck¬ 
silber; Chlor und Chlorverbindungen wie chlorierte Kohlenwas¬ 
serstoffe, Phosgen, Dioxin, DDT; Aldehyde wie Formaldehyd 
oder Acrolein; Säuren wie Schwefelsäure (aus der Titanweißpro¬ 
duktion) usw. Neben diesen aus chemischen Produktionen 
stammenden Giften gibt es auch Stoffe aus der Natur, die durch 
ihre Verarbeitung gefährlich werden: Lungengängige Fein¬ 
stäube aus Buchenholz, Quarz und Asbest können schwerste 
Erkrankungen der Atemorgane bewirken (Krebs, Silikose, Asbes¬ 
tose). Inhaltsstoffe aus Pflanzen, Pilzen oder Mikroorganismen 
können Lebensmittel vergiften. 

Es gibt also eine unüberschaubare Vielfalt von Stoffen, die für 
den Menschen schädlich sein können. Nur für etwa 1 500 Sub¬ 
stanzen gibt es Grenzwerte ihrer Schädlichkeit, die aus der 
Arbeitsmedizin stammen. Sie gelten nur für Gesunde und nicht 
für Risikogruppen (Kinder, Alte, Geschwächte). Auch Kombinati¬ 
onswirkungen sind nur selten bekannt. Viele Stoffe sind Sum¬ 
mationsgifte, d.h., sie sammeln sich im Körper in Speichern 
und wirken erst merklich, wenn dort eine bestimmte Konzen¬ 
tration erreicht ist. Es ist nicht möglich, in dem gegebenen Rah¬ 
men die Entstehung und Wirkung dieser Stoffe zu behandeln. 
Um sich vor möglichen Schäden zu schützen, gibt es nur sehr 
allgemeine Empfehlungen: 

- gesetzliche Regelungen und deren Einhaltung beachten, 

- bestmögliche Informationen sammeln und kritisch hinterfra¬ 
gen, 

- beim Umgang mit Chemikalien vorsichtig sein. 

Wir sollten nicht vergessen, dass die meisten Probleme durch 
die zu rasch wachsende Weltbevölkerung und die Überfluss¬ 
oder Wegwerfgesellschaft in einem Teil der Welt verursacht wer¬ 
den. Viele dieser Probleme können nur durch die Anwendung 
chemischer Verfahren oder Produkte gelöst werden. 

Zum Schutze der österreichischen Bevölkerung wurden in letz¬ 
ter Zeit mehrere Gesetze verabschiedet. Einige Beispiele dafür: 
das schon erwähnte neue ChemG (1996), Umweltkontrollgesetz 
(1985), Smogalarmgesetz (1987), Altlastensanierungsgesetz 
(1989), Abfallwirtschaftsgesetz (AWG 1990), Ozongesetz (1992). 
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5.3.1 Abfallvermeidung und -beseitigung 

Bei der Herstellung und Verwendung von Produkten der chemi¬ 
schen Industrie entsteht immer Abfall in gasförmiger, flüssiger 
oder fester Form. Zum Abfall zählt man Hausmüll, Gewerbe¬ 
müll, Industriemüll, Sonderabfall, Altlasten usw. Da Abfall nicht 
einfach verschwinden, sondern nur in unproblematischere For¬ 
men umgewandelt werden kann, ist es wichtig, seine Menge 
möglichst klein zu halten. Am besten geschieht dies durch Ein¬ 
griffe in die Produktion und die Entwicklung umweltfreundli¬ 
cher Verfahren. Dies ist der produktionsintegrierte 
Umweltschutz, der aber schätzungsweise nicht mehr als 20% 
der Umweltschutzmaßnahmen ausmacht. Meistens wird nur zu 
einer existierenden Anlage ein zusätzlicher Block für Abluft- 
und Abwasserbehandlung hinzugefügt. Beispiele produktions¬ 
integrierter Maßnahmen in Österreich sind in der anorgani¬ 
schen Technologie das COREX-Verfahren, bei dem die Kokerei 
als Umweltverschmutzer wegfällt, oder in der organischen 
Technologie das Lyocell-Verfahren, bei dem die Auflösung des 
Zellstoffes statt mit Natronlauge und Schwefelkohlenstoff mit 
einem umweltfreundlicheren Lösungsmittel erreicht wird. Ob 
ein Verfahren umweltfreundlich ist, zeigen verschiedene Merk¬ 
male: 

- Verringerung von Emissionen in Luft und Wasser 

- Reduzierung der Abfallmenge (Entsorgung, Deponierung) 

- Verringerung des Rohstoffverbrauches 

- Weniger Einsatz toxischer Stoffe 

- Einsparung an Energie 

Zur Abfallvermeidung trägt auch die Verlängerung der Lebens¬ 
dauer von Produkten bei oder ihre Wiederverwendung nach 
Gebrauch (Recycling). 

Das Abfallwirtschaftsgesetz (AWG) des Bundes gilt seit 1990. Es 
regelt die Behandlung gefährlicher Abfälle und Altöle, Standort¬ 
genehmigungen für Einrichtungen zur Abfallbehandlung, die 
Ein-, Aus- und Durchfuhr von Abfällen sowie relevante Strafbe¬ 
stimmungen. Ergänzt wird das Bundes-AWG durch entspre¬ 
chende Gesetze der Bundesländer. Das AWG enthält als wichti¬ 
gen Punkt das Vorsorgeprinzip: „Die Abfallwirtschaft ist danach 
auszurichten, dass nur solche Stoffe als Abfälle Zurückbleiben, 
deren Ablagerung kein Gefährdungspotenzial für nachfolgende 
Generationen darstellt.“ Zur Abfallentsorgung sagt das AWG: 
„Abfälle, die nicht verwertbar sind, sind je nach ihrer Beschaf¬ 
fenheit durch biologische, thermische und chemisch-physikali¬ 
sche Verfahren zu behandeln. Feste Rückstände sind möglichst 
reaktionsarm und konditioniert geordnet abzulagern.“ 

Das AWG beinhaltet keine Zielvorgaben oder konkrete Daten. 
Diese sind im Bundes-Abfallwirtschaftsplan enthalten, der in 
dreijährigen Abständen erstellt wird. 
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Massenpotenzial für den 
Bundes-A bfallwirtschaftsplan 1995 

Gesamtmasse: rund 39 Mio t/a 


Abfälle a.d. Wasseraufbereitung, Gefährliche Abfälle 



Müll 

Der Weg von der Rohstoffgewinnung über Produktion und Kon¬ 
sum endet beim Abfall. Er führt zu wachsenden Müllbergen 
oder zu Schadstoffen, die Luft, Gewässer und Boden verunreini¬ 
gen und sich dort zum Teil anreichern. Der Kreislauf der Materie 
ist nicht geschlossen. 

Die Gesamtabfallmenge betrug 1991 in Österreich ca. 44 Mio. t, 
davon etwa 620 000 t gefährliche Abfälle. 4,8 Mio. t davon 
waren Hausmüll und hausmüllähnlicher Gewerbemüll. Etwa 2,5 
Mio. t war die Hausmüllmenge, d.h., jeder Österreicher produ¬ 
zierte im Jahr ca. 330 kg Müll. Im Jahre 1980 waren es 1,6 Mio. t 
Hausmüll oder ca. 210 kg pro Einwohner und Jahr. Die riesigen 
Abfallmengen, die entsorgt werden müssen, sind immer 
schwieriger zu bewältigen. Derzeit wird der Großteil des Mülles 
deponiert, ein geringer Teil thermisch verwertet (meist ver¬ 
brannt) oder recycliert (Papier, Glas). Die Deponiekapazität 
reicht langfristig nicht aus. Schadstoffarme Verbrennung redu¬ 
ziert das Müllvolumen um 70 bis 90%. Sie ist aber teuer, und 
Standorte für Verbrennungsanlagen sind gegen den Widerstand 
der Bevölkerung schwer durchsetzbar. 


427 









Umwelt- und Arbeitsschutz 


Es gibt in Österreich derzeit drei Anlagen für die thermische 
Verwertung von Abfällen, zwei in Wien für zusammen 
450000 t/Jahr und eine in Wels für 60000 t/Jahr. Die 1996 in 
Betrieb genommene Anlage in Wels entwickelt bei der Verbren¬ 
nung 7 MW Strom und 15 MW Fernwärme. Die Emissionen sind 
sehr gering, da die Abgase durch ein Elektrofilter (Staub), zwei 
Wäscher (HCl, HF, S0 2 , Schwermetalle), ein Aktivkoksfilter (Dio- 
xine, Schwermetalle) und katalytische Entstickung gereinigt 
werden. Nach dem Waschen der Schlacke und der Asche werden 
die Schwermetalle nasschemisch abgeschieden und abfiltriert. 
Durch thermische Behandlung der gewaschenen Asche und des 
Aktivkoksfilters werden Dioxine zerstört und Quecksilber in 
einem Aktivkohlefilter aufgefangen. Als Endprodukte entstehen 
aus 1 t Abfall: 300 kg inerte Schlacke, 20 kg inerte Asche, 6 kg 
Gips, 1,5 kg Schwermetallkonzentrat und 50 g Quecksilberkon¬ 
zentrat. Die beiden Konzentrate werden derzeit als Sondermüll 
deponiert, könnten aber aufgearbeitet werden. Die Schlacke 
nimmt nur 10% des Abfallvolumens ein und eignet sich sehr gut 
zum Deponieren (kein Deponiegas, kein verunreinigtes Sicker¬ 
wasser). 

Es ist zwar anzunehmen, dass die Müllverbrennung an Bedeu¬ 
tung zunehmen wird, eine echte Lösung des Problems Müllbe¬ 
seitigung ist sie nicht. Das Hauptgewicht muss in Zukunft auf 
Methoden der Müllvermeidung gelegt werden. 


Gefährliche Abfälle (Sonderabfälle, Önorm S 2100) 

Für thermisch behandelbare gefährliche Abfälle gibt es nur in 
Wien eine Verbrennungskapazität von 70 000 t/Jahr. Dort kön¬ 
nen verbrannt werden: Lösungsmittelabfälle, Altöle, Rück¬ 
stände von Pestiziden, tierische Reststoffe, infektiöses Material 
aus Krankenhäusern, Altmedikamente usw. Vor allen in Indust¬ 
riezonen kann der Boden durch Sonderabfälle verunreinigt 
sein. Besondere Schwierigkeiten machen: Industrieschlämme, 
verunreinigte Säuren, Altbatterien, radioaktives Material usw. 

Wenn keine andere Möglichkeit besteht, müssen gefährliche 
Abfälle in Sondermülleponien gelagert werden. 


Deponien 

Was nicht thermisch behandelt werden kann, wird derzeit unbe¬ 
handelt deponiert. Die Deponiekapazitäten sind beinahe 
erschöpft. Viele geschlossene Deponien müssen saniert wer¬ 
den. In den Deponien entsteht aus leicht abbaubaren Stoffen 
durch Gärung das Deponiegas (ca. 40-60% CH 4 und 20-40% 
C0 2 ), das abgefackelt oder thermisch verwertet werden sollte. 
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Kunststofffolien. Sickerwasser muss abgepumpt und aufgear¬ 
beitet werden. 

Rekultivierung ist die Wiederherstellung von Vegetation: Hal¬ 
den, Kippen, Kiesgruben, Steinbrüche, Tagebaugebiete, Depo¬ 
nien werden in die Umgebung eingefügt, wobei Bodenfruchtbar¬ 
keit und Vegetation wieder hergestellt werden. 


Radioaktive Strahlung 

Sie ist ein Sonderfall der Umweltverschmutzung. Während die 
natürliche Radioaktivität nur selten in Erscheinung tritt, besteht 
bei der technischen Anwendung radioaktiver Strahlen die 
Gefahr, dass sie durch unsachgemäßes Verhalten bei der Her¬ 
stellung und Verwendung von radioaktiven Stoffen in die 
Umwelt gelangen. Nach dem Reaktorunfall von Tschernobyl 
stieg in Österreich die Aktivitätskonzentration der Radionuk¬ 
lide in der Luft vorübergehend auf das 30fache der normalen, 
natürlichen Radioaktivität (11 Bq/m 3 ). Die radioaktive Wolke 
enthielt die Radionuklide Iod 131, Cäsium 137 und Strontium 
90. Iod 131 hat eine Halbwertszeit von 8 Tagen, Cäsium 137 von 
29,7 Jahren und Strontium 90 von 28,5 Jahren. Der menschliche 
Körper scheidet aufgenommenes Cäsium bald wieder aus, wäh¬ 
rend Strontium in die Knochen eingebaut wird und dort bleibt. 
Es kann durch seine Strahlung Krebs hervorrufen. 

Da viele radioaktive Stoffe eine lange Strahlungsdauer haben 
und diese Strahlung nicht verhindert oder beseitigt werden 
kann, bleibt eine Umweltverschmutzung über sehr lange Zeit¬ 
räume bestehen. Das Problem der sicheren Deponierung radio¬ 
aktiver Abfälle aus Kernkraftwerken ist ungelöst. 


5.3.2 Rohstoffe und Recycling 

Rohstoffe sind Naturstoffe oder durch großtechnische Verfah¬ 
ren hergestellte Stoffe, die zur Verarbeitung in Industrie und 
Gewerbe eingesetzt werden. Die wichtigsten sind: Luft (vgl. 3.1), 
Wasser (vgl. 3.2), Mineralien und Erze (vgl. 3.5), Erdgas, Erdöl, 
Kohle (vgl. 4.3), pflanzliche und tierische Stoffe (vgl. 4.5 Bioche¬ 
mie). Dazu kommen großtechnisch erzeugte Stoffe wie Metalle 
(vgl. 3.4), Säuren, Basen und Salze (vgl. 3.5) u.a. 

Sekundärrohstoffe sind wieder verwertbare Abfälle, wie Alt¬ 
papier, Altglas, Schrott, Kunststoffabfälle, landwirtschaftliche 
Abfälle u.a. Nach der Herkunft unterscheidet man: Verarbei¬ 
tungsabfälle (Metallspäne, Holzreste usw.), gebrauchte Kon¬ 
sumgüter (Fahrzeuge, Geräte, Verpackung, Bekleidung usw.), 
unerwünschte Nebenprodukte (Schlacke, Asche, Calciumchlo¬ 
rid bei der Sodaproduktion, vgl. 3.5.4, usw.), biologische Abfälle 
(Fäkalien, Jauche usw.). 
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Recycling ist die Wieder- und Weiterverwendung von Abfällen. 

Die Verwertung von Sekundärrohstoffen bewirkt: 

• Verbesserung der Rohstoffsituation 

• Verminderung von Emissionen und Energieverbrauch 

• Verringerung der Deponieflächen 

Folgende Mengen von Sekundärrohstoffen werden in der Pro¬ 
duktion eingesetzt: Papier ca. 70%, Glas 50-60%, Aluminium 
35%, Kunststoffe 6%. Die Verwendung der Recyclingstoffe 
hängt von deren Qualität, der Verfügbarkeit und dem Preisvor¬ 
teil gegenüber dem frischen Rohstoff ab. Bei Kunststoffen 
haben nur Produktionsabfälle ausreichende Qualität, aus Abfall 
zurückgewonnener Kunststoff ist nicht rein genug. 

Die folgenden Beispiele zeigen die Bedeutung der Sekundärroh¬ 
stoffe: 


Beispiel Schrott 

1 t Eisenschrott ersetzt 1,5 t Eisenerz und 0,2 t Koks. 

1 t Kupferschrott ersetzt 40 t Kupfererz und 8 t Koks. 

1 t Aluminiumschrott ersetzt 4 t Bauxit und ca. 20000 kWh 
elektrische Energie. 

Je ca. 40% des Rohstahls und Kupfers stammen aus Schrott, 
beim Aluminium sind es ca. 35%. 


Beispiel Papier 

100 t Altpapier ersetzen 100 t Zellstoff oder 270 Festmeter Holz 
(ca. 1 ha Wald). 

Der Papier- und Pappeverbrauch in Österreich ist ca. 1 Mio. t pro 
Jahr. Darin sind 38% aufgearbeitetes Altpapier enthalten. Von 
der gesamten verbrauchten Papiermenge landen etwa 54% im 
Abfall. 

Es sollten Möglichkeiten gefunden werden, die verhindern, dass 
mehr als die Hälfte des verwendeten Papiers im Abfall landet. 
Beispielsweise kann man Telefonbücher zu hochwertigem grafi¬ 
schem Papier verarbeiten, wenn sie mit auswaschbaren Druck¬ 
farben, auflösbaren Klebstoffen und vollverwertbarem Druck¬ 
papier hergestellt wurden. 
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Bereifung: Runderneuerung oder Einsatz als Brennstoff bei 
der Zementerzeugung. 

Pyrolyse: 38% verwertbarer Ruß, 21% aromatische Verbindun¬ 
gen (Benzen, Toluen), 28% Wasserstoff, Methan, Ethan. 

Kunststoffabfälle werden in der Zementindustrie als Brenn¬ 
stoff eingesetzt. 

Pyrolyse zu Gas, Öl, Koks. 

Hydrolyse: Einwirkung von Wasserdampf, hohem Druck und 
hoher Temperatur ergibt Ausgangsstoffe für neue Kunststoffe. 

Pyrolyse von Polyethylen bei 720°C und 5 Stunden: 29,4% 
Methan, 28,4% Ethen, 13,5% Benzen, 9,88% Propen, 7% Ethan, 
1,8% Wasserstoff. 

Nach Trennung der Bestandteile können sie weiter verarbeitet 
werden. Der Schwelkoks kann anorganische Schadstoffe und 
auch Dioxin enthalten, im Staub können Schwermetalle enthal¬ 
ten sein. 


Beispiel biogene Abfälle 

Kompostierung ist eine wichtige Recyclingmethode für Bio¬ 
abfall. In zentralen Kompostieranlagen werden Haus- und 
Küchenabfälle aus der (verpflichtenden) „grünen Tonne“ und 
andere Bioabfälle verarbeitet. Eine moderne Anlage besteht aus 
einer anaeroben und einer aeroben Stufe. Die biogenen Abfälle 
werden zunächst zerkleinert, angemaischt und in den Anaerob- 
Reaktor eingebracht, wo die Vergärung stattfindet. Bei einer 
Anlage mit einem Jahreseinsatz von ca. 25 000 t Bioabfall ent¬ 
stehen in der Gärungsstufe ca. 1 Mio. m 3 Biogas (entsprechend 
etwa 600000 m 3 Erdgas), das zum Heizen und zur Stromerzeu¬ 
gung verwendet wird. Nach zwei Wochen ist die Ausgasung 
abgeschlossen. Der ausgegorene Abfall wird mit Häckselgut ver¬ 
mengt und in den Intensivrottetunnel eingebracht. Im Tunnel 
werden Temperatur, Sauerstoff- und Feuchtegehalt optimal ein¬ 
gestellt. Die Abluft wird durch ein Biofilter abgegeben, um 
Geruchsbelästigungen zu vermeiden. Nach zwei Wochen ist die 
Intensivrotte beendet. Der Rohkompost kommt für vier Wochen 
auf eine belüftete Nachrotte. Danach werden Verunreinigungen 
ausgesiebt und der Kompost wird ca. drei Monate lang auf einer 
Freifläche zur Fertigrotte gelagert. Nach vier bis fünf Monaten 
sind etwa 10000 t Kompost (Önorm S 2022) verwendungsbe¬ 
reit. Durch die Abgabe von Wasser und Kohlendioxid sind Rotte¬ 
verluste von 15 000 t entstanden. In ähnlicher Weise können 
auch Klärschlamm und Grünabfälle kompostiert werden. Kom¬ 
post aus Klärschlamm wird nicht für den Gartenbau, sondern 
nur für Rekultivierungsmaßnahmen verwendet. 


431 





Umwelt- und Arbeitsschutz 



5.3.3 Übungen 


1. Definieren Sie die Begriffe Ökosystem, Biosphäre und Biomasse. 

2. Was versteht man unter der Angabe ppm? 

3. Unterscheiden Sie die Begriffe Emission und Immission. 

4. Erklären Sie die Bedeutung des MAK-Wertes. 

5. Was bedeutet das Kohlendioxid der Luft für das Klima? 

6. Was versteht man unter dem „Ozonloch“? 

7. Was sind Aerosole? 

8. Was bewirkt der Autokatalysator? 

9. Was versteht man unter den Begriffen Brauchwasser und Abwasser? 

10. Beschreiben Sie die mechanisch-biologische Abwasserklärung. 

11. Was versteht man unter dem Begriff integrierter Pflanzenschutz? 

12. Beschreiben Sie die bekanntesten Umweltgifte. 

13. Was versteht man unter „Recycling“? 

14. Beschreiben Sie die Kompostierung von Bioabfällen. 
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Bedeutende Naturforscher 

Bedeutende Naturforscher 

(Lebensdaten, Forschungsgebiet, Erfindungen) 


Erwähnt auf Seite 


Aristoteles (384-322 v. Chr.), griechischer Philosoph, vier Elemente (Feuer, Wasser, 
Luft, Erde) 13, 33 

Arrhenius, Svante (1859-1927), schwedischer Physiker und Chemiker, Säure-Base- 
Theorie, Dissoziation der Elektrolyte, Nobelpreis für Chemie 1903 119 

Auer von Welsbach, Carl Freiherr (1858-1929), österreichischer Chemiker, Trennung 
der seltenen Erden, Gasglühstrumpf, Feuerstein (Cereisen), Metallfadenlampe 71 

Avogadro, Amadeo, Conte di Quaregna e Ceretto (1776-1856), italienischer Physiker, 
Molekülbegriff, Gasgesetze 34, 42, 43 

Bayer, Karl Josef (1847-1904), deutsch-österreichischer Chemiker, Tonerdegewinnung 
aus Bauxit 209 

Becquerel, Henri (1852-1908), französischer Physiker, Entdeckung der Radioaktivität, 
Nobelpreis für Physik 1903 52, 54 

Bergius, Friedrich Karl Rudolf (1884-1949), deutscher Chemiker, Verflüssigung der 
Kohle, Nobelpreis für Chemie 1931 293 

Berzelius, Jöns Jakob, Freiherr von (1779-1848), schwedischer Chemiker, Element¬ 
symbole, Entdeckung neuer Elemente und Verbindungen 33, 246 

Bohr, Niels (1885-1962), dänischer Physiker, Schüler Rutherfords, Atomtheorie 1913, 
Nobelpreis für Physik 1922 56 

Bosch, Carl Alexander (1874-1940), deutscher Chemiker, Haber-Bosch-Verfahren der 
Ammoniaksynthese, Nobelpreis für Chemie 1931 226 

Boudouard, Octave Leopold (1872-1923), französischer Chemiker, Gleichgewicht zwi¬ 
schen Kohlenstoff, Kohlenmonoxid und Kohlendioxid 207 

Boyle, Robert (1627-1691), englischer Naturforscher, Gasgesetze, Elementbegriff, Ana¬ 
lyse 33 

Brönsted, Johannes Nicolaus (1879-1947), dänischer Physikochemiker, Säure-Base- 
Theorie (siehe Lowry) 122 

Broglie, Louis Victor, Duc de (1892-1987), französischer Physiker, Wellennatur des 
Elektrons, Atomtheorie, Nobelpreis für Physik 1929 58 

Bunsen, Robert Wilhelm (1811-1899), deutscher Chemiker, Bunsenbrenner, Spektral¬ 
analyse zusammen mit Kirchhoff, Gustav Robert (1824-1887) 57 

Curie, Marie, geb. Sldodowska (1867-1934), polnisch-französische Physikerin und 
Chemikerin, isolierte Radium und Polonium, Nobelpreis für Physik 1903, Nobel¬ 
preis für Chemie 1911 52,54 
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Dalton, John (1766-1844), englischer Chemiker, Atomhypothese, stöchiometrische 
Gesetze 15,34,40,48,49 

Daniell, John Frederic (1790-1845), englischer Naturforscher, Daniell-Element, Knall¬ 
gasbrenner, Hygrometer 149 

Demokrit(os) aus Abdera (470-380 v. Chr.), griechischer Philosoph, Hauptvertreter der 
antiken Atomistik 48 

Einstein, Albert (1879-1955), deutscher Physiker, Photoeffekt, Masse-Energie-Glei- 
chung, Relativitätstheorie, Nobelpreis für Physik 1921 39 

Faraday, Michael (1791-1867), englischer Physiker und Chemiker, Gesetze der Elektro¬ 
lyse, Synthese neuer Verbindungen 143, 161 

Fischer, Franz (1877-1947), deutscher Chemiker, Kohleverflüssigung (siehe 
Tropsch) 293 

Frasch, Hermann (1851-1914), deutschamerikanischer Ingenieur, Verfahren zur 

Gewinnung von Schwefel 28, 194 

Friedlaender, Paul (1857-1923), deutscher Chemiker, natürliche und synthetische 
Farbstoffe, 1895-1911 am Technologischen Gewerbemuseum in Wien 372 

Galvani, Luigi (1737-1798), italienischer Arzt und Naturforscher, Stromerzeugung mit 
galvanischen Elementen 143 

Haber, Fritz (1868-1934), deutscher Chemiker, Ammoniaksynthese (siehe Bosch), 
Kampfgase, Nobelpreis für Chemie 1918 226 

Heisenberg, Werner Carl (1901-1976), deutscher Physiker, Atomtheorie, Unschärfe¬ 
relation, Nobelpreis für Physik 1932 58 

Hönel, Herbert (1890-1990), österreichischer Chemiker, wasserlösliche Lackbindemit¬ 
tel, Elektrotauchlackierung 168 

Joule, James Prescott (1818-1889), englischer Naturwissenschaftler, Energieerhal¬ 
tungssatz (mechanisches Wärmeäquivalent), kinetische Gastheorie, Joule-Thom- 
son-Effekt 18, 176 

Kekule von Stradonitz, August (1829-1896), deutscher Chemiker, Vierbindigkeit des 

Kohlenstoffs, Kohlenstoff-Kohlenstoff-Bindung, Benzenformel 270 

Kuhn, Werner (1899-1963), Schweizer Physikochemiker, Theorie der optischen Aktivi¬ 
tät, Struktur der Makromoleküle, isolierte schweres Wasser durch Destillation 348 

Laue, Max von (1879-1960), deutscher Physiker, Interferenz der Röntgenstrahlen, 
Laue-Diagramm, Nobelpreis für Physik 1914 201 

Lavoisier, Antoine Laurent de (1743-1794), französischer Chemiker, analytische Che¬ 
mie, Erhaltung der Masse, Oxidation, am Ende der Französischen Revolution ent¬ 
hauptet 10, 13, 33, 39 
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Bedeutende Naturforscher 


Le Chatelier, Henri (1850-1936), französischer Chemiker, Prinzip der Flucht vor dem 
Zwang, chemisches Gleichgewicht 116 

Leclanche, George (1839-1882), französischer Chemiker, galvanische Elemente 150 

Lenard, Philipp (1862-1947), deutscher Physiker, Katodenstrahlen, Atomtheorie 50 

Liebig, Justus, Freiherr von (1803-1873), deutscher Chemiker, Liebigkühler, Elemen¬ 
taranalyse, Pflanzendüngung, „Minimumgesetz“ 335 

Linde, Carl von (1842-1934), deutscher Ingenieur, Verfahren zur Luftverflüssi¬ 
gung 176 

Loschmidt, Joseph (1821-1895), österreichischer Physiker, Gastheorie, Loschmidt- 
Avogadro-Zahl, chemische Strukturformeln (z. B. Benzenformel vor Kekule) 42 

Lowry, Thomas Martin (1874-1936), englischer Physikochemiker, Säure-Base-Theorie 
(siehe Brönsted) 122 

Mark, Hermann Franz (1895-1992), österreichisch-amerikanischer Chemiker, Rönt¬ 
genstrukturanalyse von Hochpolymeren, Polymerisationsmechanismen, Molmas¬ 
senbestimmung von Hochpolymeren 346 

Mendelejew, Dmitri Iwanowitsch (1834-1907), russischer Chemiker, Periodensystem 
der Elemente 64 

Meyer, Lothar Julius (1830-1895), deutscher Chemiker, Periodensystem der Elemen¬ 
te 64 

Natta, Giulio (1903-1979), italienischer Chemiker, Katalyse, isotaktische und syndio¬ 
taktische Polymere, Nobelpreis für Chemie 1963 350 

Nernst, Walther Hermann (1864-1941), deutscher Physiker und Chemiker, Elektro¬ 
chemie, Thermodynamik, Nobelpreis für Physik 1920 149 

Nobel, Alfred Bernhard (1833-1896), schwedischer Ingenieur, Sprengstoffe (Dynamit), 
Stifter der Nobelpreise 140 

Ostwald, Wilhelm (1853-1932), deutscher Physikochemiker, Katalyse, Verfahren zur 
Salpetersäureherstellung, Elektrolyttheorie, Farbenlehre 223 

Paracelsus, Theophrastus Bombastus von Hohenheim (1493-1541), deutscher Arzt 
und Naturforscher, Anwendung von Alchemie in Pharmazie und Medizin (Iatroche- 
mie) 95 

Pauli, Wolfgang (1900-1958), österreichisch-schweizerischer Physiker, Mitbegründer 
der Quantenmechanik, Entdecker des Pauliprinzips, Nobelpreis für Physik 
1945 59 

Pauling, Linus Carl (1901-1994), amerikanischer Chemiker, chemische Bindung, Pro¬ 
teinstruktur, Nobelpreis für Chemie 1954, Friedensnobelpreis 1962 69, 325 

Perutz, Max Ferdinand (geb. 1914 in Wien), österreichisch-englischer Biochemiker, 
Strukturaufklärung des Hämoglobins, Nobelpreis für Chemie 1962 (mit J.C. Ken- 
drew und M. H. F. Wilkins) 327 
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Bedeutende Naturforscher 


Röntgen, Wilhelm Conrad (1845-1923), deutscher Physiker, Röntgenstrahlen, Nobel¬ 
preis für Physik 1901 200 

Rutherford, Sir Ernest (1871-1937), englischer Physiker, Atommodell, Theorie der 
Radioaktivität, Nobelpreis für Chemie 1908 50 

Schrödinger, Erwin (1887-1961), österreichischer Physiker, Atommodell, theoretische 
Biologie, Nobelpreis für Physik 1933 58 

Solvay, Ernest (1883-1922), belgischer Chemiker, Verfahren der Sodagewinnung 228 

Staudinger, Hermann (1881-1965), deutscher Chemiker, Makromoleküle, Nobelpreis 
für Chemie 1953 345 

Thomson, Sir Joseph John (1856-1940), englischer Physiker, Entdecker des Elektrons, 
Atomtheorie, Nobelpreis für Physik 1906 50 

Thomson, Sir William, später Lord Kelvin (1824-1907), englischer Physiker, absolute 
Temperaturskala, Joule-Thomson-Effekt 18 

Tropsch, Hans (1889-1935), deutscher Chemiker, Verflüssigung der Kohle (siehe 
Fischer) 293 

Tyndall, John (1820-1893), irischer Physiker, Tyndalleffekt der kolloiden Lösungen, 
Treibhauseffekt der Erdatmosphäre 27 

Van der Waals, Johannes Diderik (1837-1923), holländischer Physiker, Verflüssigung 
der Gase (Van-der-Waals-Kräfte), Nobelpreis für Physik 1910 89 

van’t Hoff, Jacobus Henricus (1852-1911), holländischer Physikochemiker, Struktur 
der Kohlenstoffverbindungen, osmotischer Druck, Nobelpreis für Chemie 
1901 101,318 

Volta, Alessandro Graf (1745-1827), italienischer Physiker, Elektrochemie, galvanische 
Elemente 143, 148 

Wöhler, Friedrich (1800-1882), deutscher Chemiker, Schüler von Berzelius, Entdecker 
des Aluminiums, Harnstoffsynthese 246 

Ziegler, Karl (1898-1973), deutscher Chemiker, Niederdruckpolymerisation, Nobel¬ 
preis für Chemie 1963 (siehe Natta) 350 
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Tabelle der chemischen Elemente 

(Neue Namen der Elemente 104 bis 109, nach IUPAC, 1997) 


Tabelle der chemischen Elemente 


Element 

Symbol 

Ordnungs 

zahl 

- Atommasse 
in u 

Natrium 

Na 

11 

22,990 

Neodym 

Nd 

60 

144,24 

Neon 

Ne 

10 

20,180 

Neptunium 

Np 

93 

(237) 

Nickel 

Ni 

28 

58,69 

Niob 

Nb 

41 

92,906 

Nobelium 

No 

102 

(259) 

Osmium 

Os 

76 

190,2 

Palladium 

Pd 

46 

106,4 

Phosphor 

P 

15 

30,974 

Platin 

Pt 

78 

195,09 

Plutonium 

Pu 

94 

(244) 

Polonium 

Po 

84 

(209) 

Praseodym 

Pr 

59 

140,91 

Promethium 

Pm 

61 

(145) 

Protactinium 

Pa 

91 

(231) 

Quecksilber 

(Hydrargyrum) 

Hg 

80 

200,59 

Radium 

Ra 

88 

(226) 

Radon 

Rn 

86 

(222) 

Rhenium 

Re 

75 

186,2 

Rhodium 

Rh 

45 

102,90 

Rubidium 

Rb 

37 

85,47 

Ruthenium 

Ru 

44 

101,07 

Rutherfordium 

Rf 

104 

(261) 

Samarium 

Sauerstoff 

Sm 

62 

150,35 

(Oxygenium) 

0 

8 

15,999 

Scandium 

Sc 

21 

44,956 

Schwefel (Sulfur) 

S 

16 

32,064 

Seaborgium 

Sg 

106 

(266) 

Selen 

Se 

34 

78,96 

Silber (Argentum) Ag 

47 

107,87 

Silicium 

Stickstoff 

Si 

14 

28,086 

(Nitrogenium) 

N 

7 

14,007 

Strontium 

Sr 

38 

87,62 

Tantal 

Ta 

73 

180,95 

Technetium 

Tc 

43 

(98) 

Tellur 

Te 

52 

127,60 

Terbium 

Tb 

65 

158,92 

Thallium 

TI 

81 

204,37 

Thorium 

Th 

90 

232,04 

Thulium 

Tm 

69 

168,93 

Titan 

Ti 

22 

47,88 

Uran 

U 

92 

238,03 

Vanadium 

V 

23 

50,942 

Wasserstoff 

(Hydrogenium) 

H 

1 

1,0079 

Wolfram 

W 

74 

183,85 

Xenon 

Xe 

54 

131,30 

Ytterbium 

Yb 

70 

173,04 

Yttrium 

Y 

39 

88,905 

Zink 

Zn 

30 

65,37 

Zinn (Stannum) 

Sn 

50 

118,69 

Zirkonium 

Zr 

40 

91,22 


Element 

Symbol 

Ordnungs 

zahl 

- Atommasse 
in u 

Actinium 

Ac 

89 

(227) 

Aluminium 

Al 

13 

26,982 

Americium 

Am 

95 

(243) 

Antimon 

(Stibium) 

Sb 

51 

121,75 

Argon 

Ar 

18 

39,948 

Arsen 

As 

33 

74,922 

Astat 

At 

85 

(210) 

Barium 

Ba 

56 

137,34 

Berkelium 

Bk 

97 

(247) 

Beryllium 

Be 

4 

9,0122 

Bismut (Wismut) 

Bi 

83 

208,98 

Blei (Plumbum) 

Pb 

82 

207,19 

Bohrium 

Bh 

107 

(264) 

Bor 

B 

5 

10,811 

Brom 

Br 

35 

79,904 

Cadmium 

Cd 

48 

112,40 

Cäsium (Caesium) Cs 

55 

132,90 

Calcium 

Ca 

20 

40,08 

Californium 

Cf 

98 

(251) 

Cer 

Ce 

58 

140,12 

Chlor 

CI 

17 

35,453 

Chrom 

Cr 

24 

51,996 

Curium 

Cm 

96 

(247) 

Dubnium 

Db 

105 

(262) 

Dysprosium 

Dy 

66 

162,50 

Einsteinium 

Es 

99 

(254) 

Eisen (Ferrum) 

Fe 

26 

55,847 

Erbium 

Er 

68 

167,26 

Europium 

Eu 

63 

151,96 

Fermium 

Fm 

100 

(257) 

Fluor 

F 

9 

18,998 

Francium 

Fr 

87 

(223) 

Gadolinium 

Gd 

64 

157,25 

Gallium 

Ga 

31 

69,72 

Germanium 

Ge 

32 

72,59 

Gold (Aurum) 

Au 

79 

196,97 

Hafnium 

Hf 

72 

178,49 

Hassium 

Hs 

108 

(269) 

Helium 

He 

2 

4,0026 

Holmium 

Ho 

67 

164,93 

Indium 

In 

49 

114,82 

Iod 

I 

53 

126,90 

Iridium 

Ir 

77 

192,2 

Kalium 

K 

19 

39,098 

Kobalt (Cobalt) 

Co 

27 

58,933 

Kohlenstoff 

(Carbon) 

C 

6 

12,011 

Krypton 

Kr 

36 

83,80 

Kupfer (Cuprum) 

Cu 

29 

63,546 

Lanthan 

La 

57 

138,91 

Lawrencium 

Lr 

103 

(260) 

Lithium 

Li 

3 

6,941 

Lutetium 

Lu 

71 

174,97 

Magnesium 

Mg 

12 

24,305 

Mangan 

Mn 

25 

54,938 

Meitnerium 

Mt 

109 

(268) 

Mendelevium 

Md 

101 

(258) 

Molybdän 

(Molybdaen) 

Mo 

42 

95,94 
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Wichtige physikalisch-chemische Konstanten / Dezimale Vielfache und Teile von Einheiten 

Wichtige physikalischchemische Konstanten 


Name 

Zeichen 

Größenwert 

atomare Masseneinheit (unit) 

u 

1,6605 • IO’ 27 kg 

Avogadro-Konstante 

N a 

6,022 • 10 23 mol“ 1 

Boltzmann-Konstante 

k 

1,3806 • IO' 23 J/K 

Elektronenladung 

e 

1,6022 • IO“ 19 As 

Fallbeschleunigung 

g 

9,80665 m/s 2 

Faraday-Konstante 

F 

9,6485 ■ 10 4 As/mol 

Gaskonstante, universelle 

R 

8,3144 J/(mol K) 
0,083144 1 bar/(mol K) 

Fichtgeschwindigkeit im Vakuum 

c 

2,99792458 ■ 10 8 m/s 

Normdruck 

Po 

101325 Pa 

Normtemperatur 
(Tripelpunkt des Wassers) 

T 0 

273,15 K 

Normvolumen des idealen Gases 
bei 273,15 Kund 101 325 Pa 

% 

22,41 ■ 10‘ 3 m 3 /mol 

Plancksches Wirkungsquantum 

h 

6,6261 ■ 10" 34 Js 

Ruhmasse des Elektrons 

m c 

9,1094 • IO“ 31 kg 

Ruhmasse des Neutrons 

m n 

1,67493 • IO“ 27 kg 

Ruhmasse des Protons 

m p 

1,67262 ■ 10~ 27 kg 


Dezimale Vielfache and Teile von Einheiten 


Vorsilbe vor Einheit 

Abkürzung 

Vielfaches der verwendeten Einheit 

Deka 

da 

Zehn 

10= 10 1 

Hekto 

h 

Hundert 

100= 10 2 

Kilo 

k 

Tausend 

1000= 10 3 

Mega 

M 

Million 

10 6 

Giga 

G 

Milliarde 

10 9 

Tera 

T 

Billion 

10 12 

Peta 

P 

Billiarde 

10 15 

Exa 

E 

Trillion 

10 18 

Dezi 

d 

Zehntel 

0,1 = IO’ 1 

Zenti 

c 

Hundertstel 

0,01 = IO“ 2 

Milli 

m 

Tausendstel 

0,001 = IO“ 3 

Mikro 

P 

Millionstel 

10‘ 6 

Nano 

n 

Milliardstel 

10- 9 

Pico 

P 

Billionstel 

10- 12 

Femto 

f 

Billiardstel 

IO“ 15 

Atto 

a 

Trillionstel 

IO-' 8 
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Verwendete Formelzeichen 


Verwendete Formelzeichen 


Zeichen 

Größe 

Einheit 

SI 

andere 

A r 

relative Atommasse 

1 (dimensionslose Zahl) 

c 

Stoffmengenkonzentration 

mol • m 3 

mol ■ / 1 

F P 

Schmelzpunkt 

K 


G 

freie Enthalpie 

J 


H 

Enthalpie 

J 


I 

Stromstärke 

A 


K P 

Siedepunkt 

K 


m 

Masse 

kg 

g 

M 

molare Masse (Molmasse) 

kg ■ mol" 1 

g ■ mol" 1 

M r 

relative Molekülmasse 

1 


n 

Stoffmenge 

mol 


N 

Teilchenzahl 

1 


N a 

Avogadro-Konstante 

mol" 1 


P 

Druck 

Pa 

bar 

Po 

Normdruck (101,325 kPa) 

Pa 


R 

molare Gaskonstante 

J ■ mol' 1 ■ K' 1 

/ ■ bar ■ mol“ 1 • K' 1 

S 

Entropie 

J-K" 1 


t 

Temperatur 


°C 

T 

absolute Temperatur 

K (Kelvin) 


T 0 

Normtemperatur (273,15 K) 

K 


V 

Reaktionsgeschwindigkeit 


mol • / _1 • s" 1 

V 

Volumen 

m 3 

I cm 3 

Vm 

molares Volumen (Molvolumen) 

m 3 ■ mol" 1 

/ ■ mol" 1 
cm 3 ■ mol' 1 

W 

Energie 

J 

cal (veraltet) 

z 

Wertigkeit (Ionenladung) 

1 


a (alpha) 

Dissoziationsgrad 

1 


rj (eta) 

Wirkungsgrad 

1 


n (pi) 

osmotischer Druck 

Pa 

bar 

Q (rho) 

Dichte 

kg • m“ 3 

g • Z' 1 g • cm“ 3 
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Antworten 


Antworten 

Hier werden nur jene Lösungen angegeben, die sich durch Formeln, Zahlenwerte oder 
wenige Worte ausdrücken lassen bzw. schwieriger zu erhalten sind. 


Antworten 1.1.3 

4. Physikalisch: a), c), e) 


Antworten 1.2.5 

5. Benzen: fest/flüssig/gasförmig 

Sauerstoff: gasförmig/gasförmig/gasförmig 
Kalium: fest/fest/flüssig 
Ethanol: flüssig/flüssig/gasförmig 

9. Element: b), c), d) 

10. Element: b), c) 

Verbindung: a), f) 

Gemisch: d), e), g) 

11. Homogen: b), c), e) 

12. Element: d), f), g) 

Verbindung: b), e), f), g) 

Gemisch: a), c), f), g) 

13. d) 


Antworten 1.3.4 


1 . Fe 2 (S0 4 ) 3 


2. Mg(N0 3 ) 2 

3. Magnesiumnitrat; Calciumchlorid; 

2Na + , S0 4 2- , Na 2 S0 4 ; NH 4 + , P0 4 3- Ammoniumphosphat; 
Rb 3 N, Rubidiumnitrat; A1 4 C 3 Aluminiumcarbid. 

4. N 2 + 3 H 2 -> 2 NH 3 

4 NH 3 + 5 0 2 - 4 NO + 6 H 2 0 
CH 4 + 2 0 2 -> C0 2 + 2 H 2 0 

5. CH 4 + 20 2 - C0 2 + 2H 2 0 

H 2 S0 4 + 2NaOH - 2H 2 0 + Na 2 S0 4 
2A1 + 3C1 2 - 2A1C1 3 
2KC10 3 -> 2KC1 + 30 2 
6C0 2 + 6H 2 0 -> C 6 H 12 0 6 + 60 2 


440 




Antworten 


6. S0 3 80 g, CaO 56 g, C0 2 44 g 

7. H 2 0 5,3 mol, CO 0,6 mol, S0 2 1,2 mol 

8. 9,3 g 

9. AgN0 3 102,4 g, K 2 Cr0 4 58,5 g 

10. 4,3 g 

11. 85,9g 

12. 942 kg 

13. CH 4 + 20 2 -» C0 2 + 2H 2 0 

20 m 3 Sauerstoff bzw. 100 m 3 Luft (davon 20 m 3 0 2 ) 

14. q( H 2 ) = 0,089 g/1 ö(C 2 H 6 0) = 2,053 g/1 

vgl. e(Luft) = 1,29 g/1 

15. V (bei -55°C, 0,1013 bar) = 2 395,9 1 


Antworten 1.4.5 

3. 10 m 

4. Elektronen nehmen bestimmte Energiezustände ein: Quantisierung der Energie. 

5. H-3 hat ein Proton und zwei Neutronen; He-3 hat zwei Protonen und ein Neutron. 
Die Neutronen haben größere Masse als die Protonen. Massenspektrometer. 

6. b, d 



!H 


‘^N 

‘|0 

2351 t 

92 U 

Protonenzahl 

1 

1 

7 

8 

92 

Elektronenzahl 

1 

1 

7 

8 

92 

Neutronenzahl 

0 

2 

8 

8 

143 

Massenzahl 

1 

3 

15 

16 

235 

Ordnungszahl 

1 

1 

7 

8 

92 


8. 8p 8n, 8p 9n, 8p lOn 

9. a) 

10. a) 

11. b) 

12. 18, 50 
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Antworten 


13. 7s, 5 d, 4f 

14. d 

15. Violett (b), Grün (c), Orange (a), Rot (d) 

16. Geldmünzen, Eier, Fußballtore. 

17. Zum Anheben des Elektrons auf eine höhere Schale braucht man dieselbe Energie, 
die beim Herabfallen wieder frei wird. 

18. Weil Atome sich im Gitter gegenseitig beeinflussen, verbreitern und überlagern 
sich die Emissionslinien. 


Antworten 1.5.4 

1. Mg: Mg 2+ + 2e~; Ai: - Al 3+ + 3e~; :F. + e‘ F"; :Ö + 2e“ O 2 “ 

2. Na; N; Sr; Br; Na. 

4. Na, Al, CI, Ne. 

5. Ca: 1. Schale 2 (1 s 2 ), 2. Schale 8 (2 s 2 2 p 6 ), 3. Schale 8 (3 s 2 3 p 6 ), 4. Schale 2 (4 s 2 ). 
S: 1 s 2 2 s 2 2 p 6 3 s 2 3 p 4 Si: 1 s 2 2 s 2 2 p 6 3 s 2 3 p 2 

7. b 


8. c 

9. Die Reihe der Kernladungszahlen der Elemente 1 bis 110 ist lückenlos. 

10. Br: 1 s 2 2 s 2 2 p 6 3 s 2 3 p 6 3 d 10 4 s 2 4 p 5 

Sn: ls 2 2 s 2 2 p 6 3 s 2 3 p 6 3d 10 4 s 2 4 p 6 4d 10 5 s 2 5 p 2 

Pb: ls 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 3d 10 4s 2 4p 6 4d 10 4f 14 5s 2 5p 6 5d 10 6s 2 6p 2 

12. EN nimmt nach rechts zu und nach unten ab. Ausgleich diagonal. Al. 

13. Hauptgruppen: s,p-Orbitale. Nebengruppen: d,f-Orbitale 

14. Mg: Neonschale 3 s 2 DE __ 

CI: Neonschale 3 s 2 DE 3 p 5 lT4IT4l T1 

Sb: Kryptonschale 4 d 1Q 1TIIT41T41T41TI1 5 s 2 DE S p 3 1111111 

15. Sn; I; Mn. 

16. a) Nebengruppenelement 

b) 6 s 2 6 p 6 6 d 6 7 s 2 

c) Metall 

d) Fe, Ru, Os 

17. Ar; S 2 “; K + , Ca 2+ 
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Antworten 


18. Ar, K; Te, I; Co, Ni. Im Element mit der kleineren Ordnungszahl überwiegen die 
schweren Isotope, in dem mit der größeren die leichten Isotope. 


Antworten 1.6.6 


5. HI< HBr< HC1< HF polare Atombindung 
10. Reines Wasser zerfällt nur sehr wenig in Ionen. Meerwasser enthält viele Salze. 


12. a) 


H 

I ® 

H —N —H 

I 

H 


15. P 4 -Tetraeder 


IP^--^PI 
\ I / 

P 


101 

_ I 0 _ 

IO — CI - OI 
“ I “ 
101 


b) Das NH 4 + -Ion enthält acht Valenzelektro¬ 
nen. Stickstoff und vier Wasserstoff¬ 
atome haben zusammen neun Valenz¬ 
elektronen. Das C10 4 -Ion enthält 32 
Valenzelektronen. Chlor und Sauerstoff 
haben zusammen 31 Valenzelektronen. 


S 8 -Ring mit Kronenform 


IS-S-SI 
I “ I 
ISI ISI 
I _ I 
IS-S-SI 


16. Stickstoff und Sauerstoff bilden stabile Doppelbindungen oder Dreifachbindun¬ 
gen, Phosphor und Schwefel nur Einfachbindungen (vgl. Aufgabe 15). Die angege¬ 
benen Moleküle erfüllen die Oktettregel. 

I N = NI 5 = 5 


17. Eben wegen Mesomerie. Bau wie beim Carbonation. 
ö- _< 5 + 

18.1N = N — 01 und N = O = N enthalten beide die richtige Zahl Valenzelektro¬ 
nen und erfüllen die Oktettregel. Beim NON aber gibt der Sauerstoff alle Valenz¬ 
elektronen in gemeinsame Elektronenpaare, obwohl er viel elektronegativer ist als 
Stickstoff. Die Anordnung ist daher weniger stabil als NNO. 

19. NaF (Ne-Schalen), KCl (Ar-Schalen), Bai (Xe-Schalen), A1F (Ne-Schalen) 


22. Methan (CH 4 ) bei 20°C gasförmig, da klein und geringe Molmasse 
Oktan (C 8 H 18 ) flüssig, da größeres Molekül 

Tetrachlormethan (CC1 4 ) flüssig, da größere Molmasse 
Polyethylen fest, da Riesenmoleküle 


Antworten 1.7.7 


1. 29,25 g 
2.49 g 
3. 9,3 mol/1 


443 




Antworten 


4. 1,7 mol/1 

9. 136 u 

10. 667,4 g, 601,8 ml 

11. 7,58 bar (Dissoziation in zwei Ionen verdoppelt den Druck) 

12. 28,2 bar (Dissoziation...) 


Antworten 2 . 7.5 


1. AH = +42 kJ endotherme Reaktion 

2. a) N 2 0 4 +± 2N0 2 Zerfall ist endotherm 

b) Bei 100° mehr N0 2 

3. CO + Cl 2 ^ COCl 2 -AH 

a) Mehr COCl 2 wird gebildet 

b) COCl 2 zerfällt 

c) COCl 2 zerfällt 

d) Keine Änderung 

e) Mehr COCl 2 gebildet 

4. A G = AH - TAS = 50 kJ/mol - 60 kJ/mol = -10 kJ/mol Läuft spontan ab! 

5. AT = 80°C; 10°C Abnahme bedeutet Verdoppelung der Reaktionszeit; 

2 s • 2 8 = 512 s, t= 8,53 min. 


6. a) _ [COCl 2 ] 

[CO][Cl 2 ] 

b) Das Gleichgewicht liegt auf Seite der Endstoffe. 

c) Das Gleichgewicht verschiebt sich auf die Seite der Endstoffe, weil die Teilchen¬ 
zahl abnimmt. 


7. a) [NO] 2 
[N 2 ][0 2 ] 

b) Das Gleichgewicht liegt auf Seite der Ausgangsstoffe. 

c) Das Gleichgewicht verschiebt sich auf die Seite der Endstoffe. Temperaturerhö¬ 
hung begünstigt endotherme Reaktion. 


9. a) CO(g) + H 2 0 

b) N 2 (g) + 0 2 (g) 

c) 2NOBr(g) - 

d) C(f) + C0 2 (g) 

e) N 2 0 4 (g) - 

f) N 2 (g) + 3H 2 (g) 


C0 2 (g) + H 2 (g) 
«- 2NO(g) 
2NO(g) + Br 2 (g) 

- 2CO(g) 


2N0 2 (g) 

^ 2NH 3 (g) 


endotherme Richtung begünstigt 
exotherme Richtung begünstigt 
Teilchenzahl erhöht 

Teilchenzahl erhöht 
(Feststoffe vernachlässigbar) 

Teilchenzahl verringert 
Keine Veränderung 
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10. [Ba 2+ ] = 10 3 mol/1 [OH ] = 0,9 mol/1 

[Ba 2+ ] • [OH - ] 2 = 8 ■ 10“ 4 (mol/1) 3 Ba(OH) 2 fällt nicht aus. 

11. [I 2 ] = [H 2 ] = 0,2 mol/1 [HI] = ]/k • [H 2 ] ■ [I 2 ] = 1,4 mol/1 


Antworten 2.2.7 

3. Essigsäure, Ammoniaklauge (Salmiakgeist), Natriumsulfit, Calciumhydrogencar¬ 
bonat, Kalilauge (Kaliumhydroxid) 


4. HN0 3 , NaOH, K 2 S0 4 , NaN0 2 , NH 4 OH, HCN, Na 2 S0 3 , Ca 3 (P0 4 ) 2 

5. H 2 S0 4 + 2NaOH - 2H 2 0 + Na 2 S0 4 

6. Ca(OH) 2 + 2 HN0 3 ^ 2 H 2 0 + Ca(N0 3 ) 2 
3 KOH + H 3 P0 4 - 3 H 2 0 + K 3 P0 4 

7. Mg(OH) 2 + 2 HN0 3 -» 2 H 2 0 + Mg(N0 3 ) 2 Magnesiumnitrat 
2 Al(OH) 3 + 3 H 2 S0 4 = 6 H 2 0 + A1 2 (S0 4 ) 3 Aluminiumsulfat 

8. CaO + H 2 0 - Ca(OH) 2 

9. S + 0 2 S0 2 

S0 2 + H 2 0 - H 2 S0 3 

13. HP farblos, P - rot 


15. pH = 4, pH = 11 


16. [H + ] = 10" 4 mol/1, pH = 4 

[OH - ] = 10 -6 mol/1, [H + ] = 10 -8 mol/1 -> pH = 8 

17. Wasser enthält [H + ] = 10 -7 mol/1, also zehnmal so viel Hydroniumionen als 10 -8 mo- 
lare Salzsäure. Gesamtkonzentration ist daher 10 -7 + 10 -8 = 11 • 10 -8 mol/1, 
pH = 6,96. 


18. Zeichnung von drei Grafiken nach Versuch Säure-Base-Titration: 

a) pH-Wert gegen ml HCl. Kurve mit einem Wendepunkt bei 9,8 ml (= Äquivalenz¬ 
punkt) C B = 0,98 mol/1 

b) mV gegen pH-Wert. Gerade. Theoretische Steigung 0,059 Volt pro pH-Einheit. 
Gemessen 0,055 Volt 

c) °C gegen ml HCl. Exotherm bis zum Äquivalenzpunkt. Danach Abkühlung durch 
Wärmeabgabe 
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Antworten 2.3.4 

1. Oxidiert wird das Reduktionsmittel a) C 2 H 5 OH b) Al c) Mg d) C 

Reduziert wird das Oxidationsmittel a) 0 2 b) Fe 2+ c) HCl d) FeO 


0 

0 1+ 2- 

0 0 

2+ 1- 

2. a) 2 H 2 

+ 0 2 - 2 H 2 0 

b) Mg + Cl 2 - 

MgCl 2 

0 

0 3+ 1- 

2+ 2- 0 

2+ 2- 0 

c) 2 Fe + 3 Cl 2 - 2 FeCI 3 

d) HgS + Fe - 

FeS + Hg 

4+ 

6+ 



3. H 2 S0 3 , 

h 2 so 4 



3+ 2- 

0 0 2+2- 

3+ 2- 2+ 2- 

0 4+2- 

4. Fe 2 0 3 + 3 C 2 Fe + 3 CO, 

Fe 2 0 3 + 3 CO —► 

2 Fe + 3 C0 2 

1+ 2+ 2-2- 

-1+ 1+ 7+ 2- 0 

1+ 1- 1+ 01+ 2- 

1+ 7+ 2- 

5. HCOOH, HC10 4 , Cl 2 , 

KCI, HCHO, 

KMn0 4 

4+ 2- 

2+ 2- 3+ 

2- 2+ 2-1+ 

3+ 1- 1+ 6+ 2- 1+ 7+ 2- 

6. Mn0 2 , 

Mn 3 0 4 (= MnO + Mn 2 0 3 ), Mn(OH) 2 , 

MnF 3 , K 2 Mn0 4 , KMn0 4 

6+ 

2- 0 



7. H 2 S0 4 , 

H 2 S, S, oxidiert wird H 2 S, reduziert wird H 2 S0 4 

0 

0 3+1- 




8. 2 Al + 3 Br 2 2 AlBr 3 Aluminium wird oxidiert, Brom wird reduziert 

o 1+1- o 1+ 1- 

9. Cl 2 + 2 KBr -► Br 2 + 2 KCl Bromid wird oxidiert, Chlor wird reduziert 


10. a) 

4-1+ 2-1+2-1+ 1+0 2-1+ 1+2+2-2-1+ 4+2- 

11. CH4, CH3OH, HCOH, HCOOH, C 0 2 

4- 4 Elektronen aufgenommen -> Edelgasstruktur von Neon 

4+ 4 Elektronen abgegeben -> Edelgasstruktur von Helium 


2+ 5+2- 4+2- 0 2+ 4+2- 2+2- 0 

12. a) Ca 3 (P0 4 ) 2 + 3 Si0 2 + 5 C - 3 CaSi0 3 + 5 CO + 2 P 

5+ 0 0 2+ 


P + 5 e~ -+ P | x 2 

2-1+2-1+ 1+5+2- 

b) 5 CH 3 OH + 6 HN0 3 

5+ 0 

N + 5 e~ -> N I X 6 

o o 2+2- 

13. Cu + fc0 2 -+ CuO 

0 0 4+1- 

14. Sn + 2 Cl 2 - SnCl 4 

1 + 2 - 0 

15. H 2 S - S 

4+2- 0 1+ 2- 

C0 2 - (CH 2 0) 6 


C - C + 2 e“ I X 5 

4+2- 0 1+ 2- 

-> 5C0 2 + 3N 2 + 13H 2 0 

2- 4+ 

C -> C + 6 e~ | x 5 


oxidiert wird (Reduktionsmittel) H 2 S 
reduziert wird (Oxidationsmittel) C0 2 
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Antworten 


3 - 1 + 3 + 2 - 2 - 1 + 0 3 - 1 + 1 - 1 + 2 - 1 + 1 + 2 - 

16. CH 3 COOH + 2 H 2 -+ CH 3 CH 2 0H + H 2 0 


17. Weil Aluminiumcarbid entsteht. 

3+2- 0 0 3+ 2- 

18. Fe 2 0 3 + 2 Al -+ 2 Fe + A1 2 0 3 

Zum Verschweißen von Schienen. Unabhängig von Stromquelle oder Gasflasche. 
Großflächige Verschweißung an schwer zugänglichen Stellen. 

19. C 8 H 18 + 12,5 0 2 -+ 8 C0 2 + 9 H 2 0 

Für 1 mol Octan braucht man 12,5 mol Sauerstoff, 21% der Luft sind Sauerstoff. 
Für 12,5 mol Sauerstoff braucht man 59,5 mol Luft. Deren Masse ist 12,5 -32 + 47- 
28 = 1 716 g Luft. Das Masseverhältnis Benzin zu Luft ist 114: 1716 = 1 : 15. 

4-1+ 0 0 4+2- 1+2- 0 

20. CH 4 + 2 0 2 + 8 N 2 -+ C0 2 + 2 H 2 0 + 8 N 2 

4-1+ 0 4+1- 1+1- 

CH 4 + 4 Cl 2 - CC1 4 + 4 HCl 


Antworten 2.4.6 

3. a) keine Reaktion 

b) Zn + Cu 2+ -> Zn 2+ + Cu Der Zinkstab löst sich auf. 

c) Cu + 2 Ag + ->• Cu 2+ + 2 Ag Der Kupferstab löst sich auf. 

5. Laden Pb 2+ + Pb 2+ Pb + Pb 4+ 

Entladen <- 

7. Anode 2 CI" -► Cl 2 + 2 e" 

Katode Mg 2+ + 2 e" Mg 

8 . 96 500 As mol~V 6,022 ■ 10 23 mol " 1 = 1,6 ■ IO" 19 As 

9. m = 0,395 g 

10. Q= 1 789 As 

11. Verdünnte Schwefelsäure: statt dem Sulfation wird Wasser oxidiert: 

H 2 0 -+ ^ 0 2 + 2 H + + 2 e" 

2 H + + 2 e" - H 2 

Verdünnte Natronlauge: statt dem Natriumion wird Wasser reduziert: 

2 H 2 0 + 2 e" -+ 2 OH" + H 2 
2 OH" -+ l A 0 2 + H 2 0 + 2 e" 

12. 2 NaCl + 2 H 2 0 - 2 Na + + 2 OH" + H 2 + Cl 2 

An der Katode entsteht 1 mol Wasserstoff, an der Anode 1 mol Chlor. 

17. Cu ^ Cu 2+ + 2e". Die Erhöhung der Kupferionenkonzentration verschiebt das 
Gleichgewicht nach links -> Kupferstab positiver; Erniedrigung der Kupferionen¬ 
konzentration -> Kupferstab negativer. 
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Antworten 3.2.4 


11. 97,0 mg/1: 40,08 mg/mmol = 2,42 mmol/1 
40,4 mg/1 : 24,3 mg/mmol = 1,66 mmol/1 

Gesamthärte 4,08 mmol/1.4,08 • 5,61 = 22,9 °dH 

162,7:40,08 + 74,1 : 24,3 = 7,11 mmol/1. 39,9 °dH 


17. In hartem Wasser bilden sich schwer lösliches Bleicarbonat PbC0 3 und Bleisulfat 
PbS0 4 . In weichem Wasser bildet sich leichter lösliches Bleihydrogencarbonat: 
PbC0 3 + C0 2 + H 2 0 - Pb(HC0 3 ) 2 

Lösliche Verbindungen wirken giftig. 

18. Durch Elektrolyse des Wassers. Ergebnis: Volumenverhältnis von Wasserstoff zu 
Sauerstoff ist 2:1. 

19. Umkehrosmose: Chemikalienverbrauch gering (zur Reinigung der Membranen). 
Ionenaustauscher: Verbrauch größer (zum Regenerieren des Austauschers). 
Fällungsverfahren: Verbrauch groß (erst ein Reagensüberschuss bringt nach dem 
MWG vollständige Fällung). 

20. Kohlendioxid reagiert mit Wasser, es ist gut löslich. Sauerstoff ist weniger gut lös¬ 
lich, aber besser als Stickstoff (da er polarer als Stickstoff ist). Druckerhöhung ver¬ 
größert die Löslichkeit von Gasen, Temperaturerhöhung verringert die Löslichkeit 
von Gasen. 


Antworten 3.4.3 

6 . Legierungen können die Komponenten in verschiedenen Mischungsverhältnissen 
enthalten. Verbindungen haben eine konstante Zusammensetzung. 

7. Die durchschnittliche Zusammensetzung aller Mischkristalle ist gleich. Die eutek¬ 
tische Mischung ist ein feinkörniges Gemisch der reinen Komponenten. 

15. Für das unedle Aluminium muss man die Elektrolyse anwenden. Tonerde hat einen 
hohen Schmelzpunkt. Aluminiumionen brauchen drei Elektronen zur Reduktion. 

16. Bei 1000°C stellt sich an den Elektroden das Boudouard-Gleichgewicht zwischen 
Elektrodenkohle und Kohlendioxid ein. 

22. Eisengehalt der Erze: Fe 3 0 4 ....72,3%, Fe 2 0 3 ....69,9%, FeC0 3 ....48,2%, 

FeS 2 _46,6%. 

23. 2 Cu 2 S + 3 0 2 ^ 2 Cu 2 0 + 2 S0 2 
2 Cu 2 0 + Cu 2 S -*• 6 Cu + S0 2 
(oder: Cu 2 0 + C 2 Cu + CO) 
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Antworten 4.1.4 

8. Einfachbindung b, c, g, h 
Doppelbindung a, b 
Dreifachbindung b, d, f 

10. Nein; das Kohlenstoffatom ist sp 3 -hybridisiert - tetraedrische Anordnung der 
gebundenen Atome. 

11. Nein; die Wasserstoffatome am Kohlenstoffatom mit der Doppelbindung (sp 2 ) sind 
anders gebunden als die Wasserstoffatome am gesättigten Kohlenstoffatom (sp 3 ). 

13. Weil die pi-Bindung nicht drehbar ist. Bei der Rotation könnten die p-Orbitale nicht 
mehr überlappen. 

14. a) CH 3 CH 3 H b) 

I I I 

CH 3 — C — C — C — CH 3 3-Chlor-2,2,3-trimethyl-pentan 

I I I 

CH 3 CI H 

Antworten 4.2.4 

4. Kohlenstoff: 83,7%, Wasserstoff: 16,3% 

5. C 2 iH 44 

6. C 3 H 8 + 5 0 2 -»> 3 C0 2 + 4 H 2 0 Propan 

8. nein, verschiedene Summenformeln 

9. a) I, II b) I, III 

10. C 3 H 8 + C1 2 - C 3 H 7 C1 + HC1 

H H H 

I I I 

H — C — C — C — CI 1 -Chlor-propan 

III 

H H H 

11. C 3 H 6 + H 2 0 C 3 H 7 OH 


H H H 

I I I 

H — C — C — C — H 2-Chlor-propan 

III 

H CI H 


Antworten 4.3.6 

7. CH 3 -(CH 2 ) 14 -CH 3 CH 3 -(CH 2 ) 6 -CH 3 + CH 2 = CH-(CH 2 ) 5 -CH 3 

19. ROZ 95 
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Antworten 


20. Reines Kohlenmonoxid: AH = -12,72 kJ/1 
Volumenanteil 0,35: AH = - 4,45 kJ/1 


21. Ot h = 1,58 NmVkg, L, h = 7,52 Nm 3 /kg 


Antworten 4.4.5 


6. CH 3 -CH 2 -OH - CH 2 = CH 2 + H 2 0 

ch 3 -ch 2 -oh + ^o 2 -> ch 3 -cho + h 2 o 
2CH 3 CH 2 -OH -> ch 3 ch 2 -o-ch 2 ch 3 + h 2 o 
CH 3 CH 2 OH + HBr CH 3 CH 2 Br + H 2 0 

7. a) 2 CH 3 CH 2 OH - CH 3 CH 2 OCH 2 CH 3 + H 2 0 


b) 2 mol 1 mol 

2 -46 g = 92 g.74 g 

150 g.x 

12. CH 3 Br 

I l 

ch 2 =ch-ch-ch=ch 2 ch 3 -c-ch 3 

I 

CH 3 CH 2 -CO-CH 3 Br 


74 ■ 150 
92 


= 120,6 g 



CH 3 O 
I // 

ch 3 -ch 2 -ch-c 

\ 

H 


13. CH 3 CH 2 CH 2 CH 2 -OH + HBr 
CH 3 CH 2 CH 2 = CH 2 + HBr -> 


-> CH 3 CH 2 CH 2 CH 2 Br + H 2 0 

Br 

I 

ch 3 ch 2 ch-ch 3 


14. CH 3 -CH 2 -CH 2 -CH 2 -OH - CH 3 -CH 2 -CH 2 -CHO - CH 3 -CH 2 -CH 2 -COOH 
Butanol-1 Butanal Butansäure 

CH 3 -CH 2 -CH(OH)-CH 3 - CH 3 -CH 2 -C-CH 3 

Butanol-2 ^ Ethylmethylketon 


Antworten 4.7.4 

8. 2 000 

9. 40000 ■ 28 = 1 120000 

10. C 2 H 2 + HC1 -> CH 2 = CHC1 
C 2 H 2 + HCN - CH 2 = CHCN 

15. Celluloid brennt heftig. Es ist unbeständig gegen organische Lösungsmittel. 

17. CI CI CI 

l l l 

ch 2 =c-ch=ch 2 - —ch 2 -c=ch-ch 2 -ch 2 -c=ch-ch 2 - 
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Antworten 4.8.4 

7. Das Fulleren hat ein ausgedehnteres 7r-System und absorbiert daher im sichtbaren 
Spektralbereich. 

8. Häm hat eine vierzählige Symmetrie, Chlorophyll nicht. Das konjugierte System 
von Chlorophyll ist kleiner, da ein Pyrrolring hydriert ist. 

9. Mehr. 4,5 - 4,6 - 4,7 - 5,6 - 6,7 - 4,4’ - 5,5’ - 6,6’ - 7,7’ usw. 
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Stoffgemische, heterogene 26 
-, homogene 27 
-, Trennung von 28 
Stoffkreisläufe 401 
Stoffmenge 41 

Stoffmengenkonzentration 93 
Stoffwechsel 313, 335 
Stoßtheorie 107 
Strahlenschäden 54 
Struktur, amorphe 22 
Strukturformel 76 
Strukturisomerie 262 
Stuckgips 230 
Sublimationskurve 23 
Sublimationswärme 23 
Sublimieren 22 

Substitutionsmischkristalle 86 
Substitutionsreaktionen 263 
subtraktive Farbmischung 373 
Suchtgifte 310 
Summenformel 77 

- aus Analysenwerten 44 
Suspension 27 
syndiotaktisch 354 
Synthesegas 188, 292 
Synthesekautschuk 363 
Syntheseöle 289 


synthetische Waschmittel 343 
systematische Namen 35, 251 

Talkum 219 
Tantal 214 

Taschenlampenbatterie 150 
TCDD 308 

technische Gläser 237 
teilkristalline Kunststoffe 348 
Temperatur, absolute 18 
kritische 18 
Temperaturregel 112 
Tenside 341 
amphotere 343 
-, anionenaktive 343 
-, kationenaktive 343 
-, nicht ionische 343 
Terephthalsäure 307 
tertiärer Alkohol 298 
Tertiärförderung 279 
Tertiärstruktur 326 
Teststäbchen 396 
Textildruck 379 
Texturieren 368 
thermische Analyse 201 
Thermoplaste 347, 348 
Thiophen 310 
Thomson, William 18 
Thymin 329 
Titan 214 

Titrationskurve 129 
TNT 308 
TOC 416 
Toluen 272 
Ton 220 

Tonerde, Schmelzflusselektrolyse 
von 160 
Tongut 241 
Topgas 208 
Torf 290 

Transcription 331, 332 
Translation 331, 332 
Transmission 389 
Treibhauseffekt 405 
Treibmittel 360 
Trennung von Stoffgemischen 
28 

Triglycerid 321 
Trinkwasser 182 
Trioxan 303 
Tripelpunkt 23 

Triphenylmethanfarbstoffe 375 
Tritium 51 
TRK-Wert 391 
Trockenspinnen 366 
Turbinenbohren 278 
Tyndall-Effekt 27 

Übergänge zwischen 
Bindungstypen 86 
Übergangsmetalle 65, 70 
-, innere 65 
Übergangszustand 108 
übersättigte Lösungen 94 
Überspannung 158 
Überzüge, anorganische 167 
metallische 167 


-, organische 168 
Umkehrosmose 101, 185 
Umweltschutz, produktions¬ 
integrierter 426 

ungesättigte Kohlenwasserstoffe 
264 

- Lösungen 94 

- Polyester 356 
unpolare Stoffe 80 
Unschärferelation 58 
Uracil 329 

Ursachen der Korrosion 164 
UV-Visible-Spektroskopie 395 

Valenzelektronen 61 
Valenzstrich 76 
Valenzstrichformel 76, 77 
van der Waals, Johannes 89 
Van-der-Waals-Kräfte 89 
Vanadium 214 

van’t Hoff, Jacobus Henricus 319 
Verbindungen 26, 34 
alicyclische 248 
aliphatische 248, 270 
aromatische 248, 270 
-, binäre 35 
heterocyclische 248 
-, intermetallische 204 
Verbrennungen 139 
Verdampfungswärme 23 
Verhüttung 205 
Verkoken 285 
Verkokung 291 
Verschwelung 291 
Viskoseverfahren 366 
Vitamine 334 
Volldünger 217 
Voltaelement 148 
Volumenkonzentration 92 
Vorgang, fotochemischer 229 
Vorgänge, chemische 11 
-, elektrochemische 143 
-, physikalische 11 
Vulkanisation 362 

Waldschäden 424 
Wärme 16 
Waschmittel 340 
phosphatfreie 415 
-, synthetische 343 
Wasser 178 
Anomalie des 180 
Elektrolyse des 159, 188 
Ionenprodukt des 125 
Wasser-Kreislauf 402 
Wasserenthärtung 184 
Wassergas 188, 292 
Wasserglas 236, 343 
Wasserhärte 183 
Wasserstoff 187 
Wasserstoffbrücken 95 
Wasserstoffbrückenbindung 88 
Wasserverschmutzung 413 
Watson, James D. 331 
weichelastischer Zustand 349 
Weichmacher 359 
Weinsäure 307 
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wellenmechanisches Atommodell 
58 

Werkstoffe, keramische 240 
Wertigkeit, stöchiometrische 69 
Wirkungsgrad 152 
Wöhler, Friedrich 246 
Wolfram 214 
Wolle 365 

Xylene 272 

Zahl von Avogadro 42 
- loschmidtsche 42 
Zahlen, stöchiometrische 115 
Zellatmung 338 


Zellmembran 315 
Zellwand 315 
Zement 232 
Zementation 147 
Zementherstellung 233 
Zementklinker 233 
Zementleim 233 
Zementstein 233 
Zentralteilchen 81 
Zentrifugieren 29 
Zeolith 219, 415 
Zerfallsgeschwindigkeit 53 
Zerfallsreihen 53 
Zersetzungsspannung 147, 158 
Zink 211 


Zink-Braunstein-Zelle, alkalische 
150 

Zink-Quecksilberoxid-Zelle 151 
Zink-Silberoxid-Zelle 151 
Zinn 212 

Zitronensäure 307 
Zitronensäurezyklus 336 
Zuschläge 205 
Zustand, angeregter 57 
plastischer 349 
-, weichelastischer 349 
Zustandsdiagramm 202 
zweiwertige Alkohole 297 
zwischenmolekulare Kräfte 88 
Zytoplasma 315, 316 
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Periodensystem der Elemente 

— Hauptgruppennummer -> III IV V VI VII VIII 

IUPAC-Gruppennummer -► 13 14 15 16 17 18 


4,003 

He 

2 

20,18 

Ne 

10 

39,95 

Ar 

18 

83,80 

Kr 

36 

131,3 

Xe 

54 

(222) 

Rn* 

86 



19,00 

F 

9 

35,45 

CI 

17 

79,90 

Br 

35 

126,9 

I 

53 
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At* 

85 



16,00 

O 

8 

32,06 

S 

16 

78,96 

Se 

34 

127,6 

Te 

52 

§,£°° 



14,01 

N 

7 

30,97 

P 

15 

74,92 

As 

33 

121,8 

Sb 

51 

209,0 

Bi 

83 



12,011 

c 

6 

28,09 

Si 

14 

72,59 

Ge 

32 

118,7 

Sn 

50 

<N 

l> & <N 
O (Ü4 OO 
IN 



10,81 

B 

5 

26,98 

Al 

13 

69,72 

Ga 

31 

114,8 

In 

49 

204,4 

TI 

81 



(N 

65,38 

Zn 

30 

112,4 

Cd 

48 

200,6 

Hg 

80 

(277) 

Uub* 

112 


- 

63,55 

Cu 

29 

107,9 

Ag 

47 

197,0 

Au 

79 

(272) 

Uuu* 

111 


O 

58,69 

Ni 

28 

106,4 

Pd 

46 

195,1 

Pt 

78 

(271) 

Uun* 

110 


ON 

58,93 

Co 

27 

102,9 

Rh 

45 

192,2 

Ir 

77 

(268) 

Mt* 

109 


oo 

55,85 

Fe 

26 

101,1 

Ru 

44 

190,2 

Os 

76 

(269) 

Hs* 

108 


r- 

54,94 

Mn 

25 

(98) 

Tc* 

43 

186,2 

Re 

75 

(264) 

Bh* 

107 


vo 

52,00 

Cr 

24 

95,94 

Mo 

42 

183,9 

W 

74 

(266) 

Sg* 

106 


in 

50,94 

V 

23 

92,91 

Nb 

41 

180,9 

Ta 

73 

(262) 

Db* 

105 


^r 

47,88 

Ti 

22 

91,22 

Zr 

40 

178,5 

Hf 

72 

(261) 

Rf* 

104 


m 

44,96 

Sc 

21 

88,91 

Y 

39 

175,0 

Lu 

71 

(260) 

Lr* 

103 







9,01 

Be 

4 

24,31 

Mg 

12 

oo 

O do 
cTU<n 

87,62 

Sr 

38 

137,3 

Ba 

56 

(226) 

Ra* 

88 

1,008 

H 

1 

6,94 

Li 

3 

22,99 

Na 

11 

39,10 

K 

19 

85,47 

Rb 

37 

132,9 

Cs 

55 

(223) 

Fr* 

87 

— 

i 


^2 


in o 

V© Oh 

r-O 


173,0 

Yb 

70 

168,9 

Tin 

69 

167,3 

Er 

68 

164,9 

Ho 

67 

162,5 

Dy 

66 

158,9 

Tb 

65 

157,3 

Gd 

64 

152,0 

Eu 

63 

150,4 

Sm 

62 

(145) 

Pm* 

61 

Tt 3 ^ 

140,9 

Pr 

59 

140,1 

Ce 

58 

138,9 

La 

57 


(259) 

No* 

102 

(258) 

Md* 

101 

(257) 

Fm* 

100 

Ä 

in 

2« OO 


(247) 

Cm* 

96 

(243) 

Am* 

95 


Sz 0 ' 

238 

U* 

92 

(231) 

Pa* 

91 

232 

Th* 

90 

(227) 

Ac* 

89 



Nukleonenzahl = gerundete relative Atommasse = Massenzahl Metalle 

Protonenzahl = Ordnungszahl Halbmetalle 

*Elemente, von denen nur radioaktive Isotope bekannt sind Nichtmetalle 





































































Tabelle dev chemischen Elemente 

(Neue Namen der Elemente 104 bis 109, nach IUPAC, 1997) 


Element 

Symbol 

Ordnungs 

zahl 

- Atommasse 
in u 

Actinium 

Ac 

89 

(227) 

Aluminium 

Al 

13 

26,982 

Americium 

Antimon 

Am 

95 

(243) 

(Stibium) 

Sb 

51 

121,75 

Argon 

Ar 

18 

39,948 

Arsen 

As 

33 

74,922 

Astat 

At 

85 

(210) 

Barium 

Ba 

56 

137,34 

Berkelium 

Bk 

97 

(247) 

Beryllium 

Be 

4 

9,0122 

Bismut (Wismut) 

Bi 

83 

208,98 

Blei (Plumbum) 

Pb 

82 

207,19 

Bohrium 

Bh 

107 

(264) 

Bor 

B 

5 

10,811 

Brom 

Br 

35 

79,904 

Cadmium 

Cd 

48 

112,40 

Cäsium (Caesium) Cs 

55 

132,90 

Calcium 

Ca 

20 

40,08 

Californium 

Cf 

98 

(251) 

Cer 

Ce 

58 

140,12 

Chlor 

CI 

17 

35,453 

Chrom 

Cr 

24 

51,996 

Curium 

Cm 

96 

(247) 

Dubnium 

Db 

105 

(262) 

Dysprosium 

Dy 

66 

162,50 

Einsteinium 

Es 

99 

(254) 

Eisen (Ferrum) 

Fe 

26 

55,847 

Erbium 

Er 

68 

167,26 

Europium 

Eu 

63 

151,96 

Fermium 

Fm 

100 

(257) 

Fluor 

F 

9 

18,998 

Francium 

Fr 

87 

(223) 

Gadolinium 

Gd 

64 

157,25 

Gallium 

Ga 

31 

69,72 

Germanium 

Ge 

32 

72,59 

Gold (Aurum) 

Au 

79 

196,97 

Hafnium 

Hf 

72 

178,49 

Hassium 

Hs 

108 

(269) 

Helium 

He 

2 

4,0026 

Holmium 

Ho 

67 

164,93 

Indium 

In 

49 

114,82 

Iod 

I 

53 

126,90 

Iridium 

Ir 

77 

192,2 

Kalium 

K 

19 

39,098 

Kobalt (Cobalt) 
Kohlenstoff 

Co 

27 

58,933 

(Carbon) 

C 

6 

12,011 

Krypton 

Kr 

36 

83,80 

Kupfer (Cuprum) 

Cu 

29 

63,546 

Lanthan 

La 

57 

138,91 

Lawrencium 

Lr 

103 

(260) 

Lithium 

Li 

3 

6,941 

Lutetium 

Lu 

71 

174,97 

Magnesium 

Mg 

12 

24,305 

Mangan 

Mn 

25 

54,938 

Meitnerium 

Mt 

109 

(268) 

Mendelevium 

Molybdän 

Md 

101 

(258) 

(Molybdaen) 

Mo 

42 

95,94 


Element 

Symbol 

Ordnungs 

zahl 

- Atommasse 
in u 

Natrium 

Na 

11 

22,990 

Neodym 

Nd 

60 

144,24 

Neon 

Ne 

10 

20,180 

Neptunium 

Np 

93 

(237) 

Nickel 

Ni 

28 

58,69 

Niob 

Nb 

41 

92,906 

Nobelium 

No 

102 

(259) 

Osmium 

Os 

76 

190,2 

Palladium 

Pd 

46 

106,4 

Phosphor 

P 

15 

30,974 

Platin 

Pt 

78 

195,09 

Plutonium 

Pu 

94 

(244) 

Polonium 

Po 

84 

(209) 

Praseodym 

Pr 

59 

140,91 

Promethium 

Pm 

61 

(145) 

Protactinium 

Pa 

91 

(231) 

Quecksilber 

(Hydrargyrum) 

Hg 

80 

200,59 

Radium 

Ra 

88 

(226) 

Radon 

Rn 

86 

(222) 

Rhenium 

Re 

75 

186,2 

Rhodium 

Rh 

45 

102,90 

Rubidium 

Rb 

37 

85,47 

Ruthenium 

Ru 

44 

101,07 

Rutherfordium 

Rf 

104 

(261) 

Samarium 

Sauerstoff 

Sm 

62 

150,35 

(Oxygenium) 

O 

8 

15,999 

Scandium 

Sc 

21 

44,956 

Schwefel (Sulfur) 

S 

16 

32,064 

Seaborgium 

Sg 

106 

(266) 

Selen 

Se 

34 

78,96 

Silber (Argentum) Ag 

47 

107,87 

Silicium 

Stickstoff 

Si 

14 

28,086 

(Nitrogenium) 

N 

7 

14,007 

Strontium 

Sr 

38 

87,62 

Tantal 

Ta 

73 

180,95 

Technetium 

Tc 

43 

(98) 

Tellur 

Te 

52 

127,60 

Terbium 

Tb 

65 

158,92 

Thallium 

TI 

81 

204,37 

Thorium 

Th 

90 

232,04 

Thulium 

Tm 

69 

168,93 

Titan 

Ti 

22 

47,88 

Uran 

U 

92 

238,03 

Vanadium 

V 

23 

50,942 

Wasserstoff 

(Hydrogenium) 

H 

1 

1,0079 

Wolfram 

W 

74 

183,85 

Xenon 

Xe 

54 

131,30 

Ytterbium 

Yb 

70 

173,04 

Yttrium 

Y 

39 

88,905 

Zink 

Zn 

30 

65,37 

Zinn (Stannum) 

Sn 

50 

118,69 

Zirkonium 

Zr 

40 

91,22 


Relative Atommassen (Stand 1987) gerundet. 

Zahlen in Klammern geben die relativen Atommassen der längstlebigen Isotope von radioaktiven Elementen an. 









Die Chemie beeinflusst alle Bereiche unseres Lebens. 
Chemisches Grundwissen wird auch in anderen Fächern verwendet 
und soll in den beiden ersten Abschiiitten dieses Buches vermittelt 
werden. Viele Beispiele zeigen die Anwendung chemischer Grundlagen 
in der Physik, der Technologie, der Biologie und Umweltkunde. 
Stoff inhalte aus diesen anderen Fachgebieten, die zum Verständnis 
notwendig sind, werden im Zusammenhang mit der Chemie erklärt. 
Zweifarbige Abbildungen zeigen viele Stoffe und Reaktionen mit 
Molekülmodellen, was die Anschaulichkeit erhöht. 

Im dritten und vierten Abschnitt werden anorganische und organische 
Stoffe - ausgewählt nach ihrer praktischen Bedeutung - behandelt, 
wobei auch jeweils auf die entsprechenden Normen hingewiesen wird. 
Der fünfte Abschnitt beschäftigt sich mit allgemeinen Prinzipien des 
Umwelt- und Arbeitsschutzes. Die Schülerinnen und Schüler der 
technischen und gewerblichen Schulen sollen dabei lernen, neue 
Erkenntnisse der Wissenschaft und Technik kritisch zu beurteilen. 
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